Sur l'interaction eau/anion ; <br>les caractères structurants et déstructrants, la rupture de symétrie du nitrate by Boisson, Jean
Sur l’interaction eau/anion ; les caracte`res structurants
et de´structrants, la rupture de syme´trie du nitrate
Jean Boisson
To cite this version:
Jean Boisson. Sur l’interaction eau/anion ; les caracte`res structurants et de´structrants, la
rupture de syme´trie du nitrate. Autre. Universite´ Pierre et Marie Curie - Paris VI, 2008.
Franc¸ais. <tel-00363808>
HAL Id: tel-00363808
https://tel.archives-ouvertes.fr/tel-00363808
Submitted on 24 Feb 2009
HAL is a multi-disciplinary open access
archive for the deposit and dissemination of sci-
entific research documents, whether they are pub-
lished or not. The documents may come from
teaching and research institutions in France or
abroad, or from public or private research centers.
L’archive ouverte pluridisciplinaire HAL, est
destine´e au de´poˆt et a` la diffusion de documents
scientifiques de niveau recherche, publie´s ou non,
e´manant des e´tablissements d’enseignement et de
recherche franc¸ais ou e´trangers, des laboratoires
publics ou prive´s.
ECOLE NORMALE SUP ·ERIEURE DE PARIS
UNIVERSIT ·E PARIS 6 - PIERRE ET MARIE CURIE
ECOLE DOCTORALE DE CHIMIE PHYSIQUE ET CHIMIE ANALYTIQUE
PARIS - CENTRE
The`se de Chimie-Physique de l’Universite´ Paris 6
Sur l’interaction eau/anion ;
les caracteres structurants et d·estructrants,
la rupture de sym·etrie du nitrate
A soutenir le 19 De´cembre 2008 par :
Jean BOISSON
Directeur de The`se : Membres du jury :
James T. HYNES Emmanuel MAISONHAUTE
Anne BOUTIN
Marie-Pierre GAIGEOT
James T. HYNES
Sur l’interaction eau/anion ;
les caracte`res structurants et de´structrants,
la rupture de syme´trie du nitrate
Nous ·etudions l’hydratation des ions uorures et iodures, paradigmes des ions
structurants et d·estructurants, grace a une ·etude structurale et dynamique. Concer-
nant la structure, nous observons l’oppos·e de ce que la d·enition classique des
structurants/d·estructurants suggere (F− d·eforme le r·eseau de liaisons hydrogenes
et I− l’am·eliore). Ensuite, nous calculons les temps de vie des liaisons hydrogenes
halog·enures-eau ainsi que les temps de r·esidence et de r·eorientation des mol·ecules
d’eau de la premiere couche des anions. Ces mesures conrment la grande stabi-
lit·e, induite par la force de la liaison H, de la couche d’hydratation de F − et la
grande mobilit·e de l’eau dans la couche d’hydratation de I−. Puis, nous appli-
quons le modele ·etendu de saut (GJM) pour une mol·ecule d’eau dans la couche
d’hydratation des ions. Pour F−, la situation inhabituelle, ou les deux m·ecanismes
de r·eorientation (de saut et diffusif) ont la meme contribution, est due a la force
de la liaison H qui inhibe les sauts de la liaison OH. Dans un second temps, nous
appliquons les m·ethodes pr·ec·edentes sur l’hydratation du nitrate en utilisant des
simulations QM/MM. Les r·esultats sont similaires pour la structure et la dyna-
mique a ceux de l’iodure et le GJM r·evele deux m·ecanismes de saut pour l’eau
initialement li·ee a ONO−
3
: un saut vers une autre mol·ecule d’eau ou un saut vers
un autre ONO−
3
. Enn, grace aux ordres de liaison et aux charges, nous mettons en
·evidence la rupture de sym·etrie du nitrate induite par l’eau, ainsi que la dynamique
rapide d’interconversion entre les ·etats du nitrate.
1On the water/anion interaction ;
Structure maker and breaker characters,
the symmetry breaking of the nitrate anion
Using a structural and a dynamical analysis, we study theoretically the solva-
tion of the uoride and iodide anions in water as paradigms of structure-maker and
a structure-breaker respectively. Regarding structure, we observe the opposite of
what is expected based on one common ’structure-maker/breaker’ denition (F −
distorts the hydrogen (H)-bond network, while I− enhances it). Next, we turn to
dynamics and calculate the water-halide anion H-bond lifetimes, the residence
time and the reorientation times for a water molecule in the rst hydration shell of
the halides. These conrm the greater stability of the hydration shell of uoride,
induced by a stronger H-bond with water molecules, and the greater lability of
water in iodide’s hydration shell. Subsequently, we apply the Generalized Jump
Model (GJM) for the reorientation of a water molecule in the ions’ rst hydration
shell. For F−, we nd an unusual situation, where both reorientation mechanisms
(jump and diffusive) of the GJM contribute equally, which is due to the strong
H-bonding inhibiting a water OH angular jump. For I−, the jump contribution do-
minates, reecting the much weaker ion water H-bond. We then turn to the study
of the solvation of the polyatomic nitrate in water, employing the same methods
employed for the halides and using QM/MM simulations. The structural and the
dynamical analyses give results similar to those found for iodide, while the GJM
reveals that two different jump mechanisms are involved for a water initially H-
bonded to a ONO−
3
: a jump to another water or to another ONO−
3
. Finally, we
examine, using the nitrate ion’s NO bond orders and charge on, solvent-induced
symmetry breaking , related to the populations of certain localized valence bond
states and the fast dynamics of the interconversion between them.
20.1 L’hydratation des haloge´nures
Des pr·ec·edents travaux de l’·equipe de James T. Hynes s’int·eressent a l’in-
terpr·etation (r·e-interpr·etation) des ·etudes r·ecentes de spectroscopie infrarouge
femtoseconde sur les aspects de la solvatation aqueuse du chlorure et des ions
iodures [12, 13]. Ici, nous ·etudions la solvatation du uorure et des ions iodures
comme les paradigmes d’anions fortement et faiblement hydrat·es, ces ions ·etant
traditionnellement class·es comme structurants et d·estructurants respectivement.
Nous avons port·e une attention sp·eciale a la dynamique de r·eorientation des mol·ecules
d’eau dans la premiere couche d’hydratation de ces anions, aussi bien qu’aux
autres aspects dynamiques, tels que les temps de r·esidence des mol·ecules d’eau.
Des simulations de dynamiques mol·eculaires classiques ont ·et·e employ·ees, utili-
sant le champ de forces polarisables Amoeba pour les ions et l’eau [28].
Nous avons d’abord r·ealis·e des analyses structurales standards (des fonctions
de distribution radiale, le nombre de coordination, etc.) pour caract·eriser les systemes.
Puis, nous avons examin·e l’inuence des halog·enures sur les congurations des
mol·ecules d’eau environnantes, a savoir leur r·eseau de liaisons hydrogenes. Nous
avons d·emontr·e que la premiere couche d’hydratation du uorure est bien s·epar·ee
de sa deuxieme couche, a l’oppos·e de la situation pour l’iodure. Au-dela de cela, le
calcul des parametres t·etra·edriques et une analyse des paires d’eau ne permettent
pas de mettre en ·evidence une inuence spectaculaire des anions sur le r·eseau
de liaisons hydrogenes des mol·ecules d’eau. N·eanmoins, nous avons observ·e que
l’ion uorure attire plus les mol·ecules d’eau hors de leur r·eseau de liaisons hy-
drogenes r·egulier que ne le fait l’ion iodure. Cependant, comme not·e par Soper
[9], on aurait pu s’attendre a des r·esultats contraires d’apres une version tradition-
nelle de la d·enition des structurants/d·estructurants.
Nous nous sommes ensuite tourn·es vers les aspects dynamiques de l’hydrata-
tion. Nous avons calcul·e les temps de vie de la liaison hydrogene eau-halog·enure
et le temps de r·esidence d’une mol·ecule d’eau dans la premiere couche de sol-
vatation. Ces deux calculs conrment d’une part, la plus grande stabilit·e de la
couche d’hydratation du uorure, induite par le plus fort caractere de sa liaison
hydrogene avec les mol·ecules d’eau et, d’autre part, la plus grande labilit·e de l’eau
dans la couche d’hydratation de l’iodure. Les temps de r·esidence ont ·et·e calcul·es
par la m·ethode standard, avec un temps d’excursion de 2 ps [36] et par la r·ecente
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m·ethode utilisant l’image des ·etats stables (SSP), qui devrait etre plus pr·ecise pour
les situations ou les barrieres d’·echanges sont faibles [17]. Pour le uorure, une
valeur de ∼ 17 ps est ind·ependante de la m·ethode et, en accord avec les r·esultats
issus des champs de forces non-polarisables. Pour l’iodure, le temps de r·esidence
SSP calcul·e grace au champ de forces polarisable∼ 3,6 ps est d’environ 1 ps plus
rapide que la valeur donn·ee par la m·ethode standard. Mais elle correspond a la
moiti·e de la valeur issue de la m·ethode standard calcul·ee sur un champ de forces
non-polarisables [12, 13]. Cette valeur souleve des questions quant aux quantit·es
mesur·ees par les exp·eriences de spectroscopie infrarouge femtoseconde pour des
solutions d’iodure [12, 13].
Les trois premiers ordres des temps de r·eorientations pour une mol·ecule d’eau
dans les quatre premieres couches pour le uorure et l’iodure ont ·et·e calcul·es.
Pour F−, la valeur de l’eau bulk de ces temps de r·eorientations est atteinte apres
la deuxieme couche, indiquant que l’inuence est plutot a petite ·echelle. τ2 pour
F− est plus long que l’eau pure, alors qu’il est plus court dans le cas de I−.
Nous avons aussi examin·e l’applicabilit·e du modele g·en·eralis·e de saut (GJM)
[15, 16] pour la r·eorientation d’une mol·ecule d’eau dans la premiere couche des
ions. Des sauts de grandes amplitudes ont ·et·e observ·es dans les deux cas. Dans la
GJM, l’inverse du temps de r·eorientation est la somme des inverses des temps de
r·eorientations issus des sauts et du temps de r·eorientation de r·ef·erentiel de XO,
ou X est l’ion et O l’oxygene de la mol·ecule d’eau qui se r·eoriente. Pour F −,
ces temps sont comparables, de sorte que les deux m·ecanismes de r·eorientation
(saut et r·ef·erentiel) ont la meme contribution. Cette situation inhabituelle reete la
forte liaison hydrogene inhibant le saut angulaire de la liaison OH de l’eau. Pour
I−, la contribution de saut domine, ce qui reete la plus faible liaison hydrogene
eau-ion. Pour F−, le modele est en accord raisonnable avec les simulations et les
exp·eriences (RMN) pour l’estimation des τ2. L’accord est moins satisfaisante pour
le cas de I−, ce qui pourrait etre du a l’existence de deux m·ecanismes distincts de
sauts.
0.2 L’Anion nitrate NO−3 en solution aqueuse
Dans cette partie de la these, nous avons ·etudi·e un certain nombre d’aspects
structurels et dynamiques pour le nitrate et de sa couche d’hydratation. Cet ion
4joue un role dans de nombreux contextes environnementaux. En outre, dans la me-
sure ou il s’agit d’un ion mol·eculaire, les vibrations de ses liaisons NO sont poten-
tiellement des sondes de son environnement aqueux et peuvent etre un compl·ement
aux ·etudes spectroscopiques des vibrations des mol·ecules d’eau de son voisinage.
Les m·ethodes employ·ees sont en grande partie similaires a celles utilis·ees dans
la premiere partie de cette these pour les halog·enures. Une diff·erence importante
est qu’ici nous avons trait·e la structure ·electronique de l’anion. Cela est motiv·e
par le fait que le spectre IR du nitrate en solution montre une s·eparation du pic
repr·esentant le mode de vibration asym·etrique, ce qui implique une rupture de
sym·etrie [57, 58].
Par cons·equent, nous avons utilis·e une m·ethode QM / MM dans laquelle NO−3
est trait·e au niveau quantique (QM), alors que les mol·ecules d’eau sont trait·ees
au niveau classique (MM, modele d’eau TIP4P) grace a l’interface CHARMM
/ Gamess. Bien que notre champ de forces cr·ee une forme plus structur·ee de
l’hydratation du nitrate par rapport a d’autres travaux, il est sufsamment pr·ecis
pour examiner les propri·et·es dynamiques d·eja ·etudi·ees pour les halog·enures. De
plus, grace au calcul QM, on peut mod·eliser les changements dans la structure
·electronique de l’anion ainsi que la r·eponse de la nature des liaisons chimiques
aux uctuations de l’environnement, telle que la brisure de la sym·etrie du nitrate.
L’analyse structurale impliquant diverses fonctions de distribution aussi bien
radiales qu’angulaires, ainsi que les parametres t·etra·edriques indiquent que les
oxygenes de l’ion nitrate ont un faible effet d·estructurant sur la premiere couche
d’hydratation et, une inuence n·egligeable sur le r·eseau de liaisons hydrogenes
dans les autres couches. On peut tirer cette meme conclusion des calculs de la
dur·ee de vie des liaisons hydrogenes et du temps de r·esidence dans la premiere
couche d’hydratation des mol·ecules d’eau. Fait int·eressant, le calcul de ce dernier
par la r·ecente proposition bas·ee sur l’image des ·etats stables (SSP) [17] donne la
meme estimation que la m·ethode standard utilisant le temps d’excursion ·egal a 2
ps.
Nous avons ·egalement examin·e la r·eorientation des mol·ecules d’eau li·ees
par liaison hydrogenes aux atomes d’oxygene de l’anion, celles situ·ees dans la
premiere couche d’hydratation, ainsi que celles situ·ees dans les couches plus loin-
taines. En mettant l’accent sur le temps de r·eorientation bas·e sur la fonction de
corr·elation d’ordre 2 (τ2), pour la premiere couche, la r·eorientation des mol·ecules
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d’eau est plus rapide que dans l’eau bulk, ce qui indique a nouveau le caractere
d·estructurant de l’ion nitrate. Le temps calcul·e est un peu plus long que le temps
d·eduit des exp·eriences de RMN, en raison de la surestimation de la structure de la
premiere couche d’hydratation par notre champ de force.
Pour d·eterminer le m·ecanisme de la r·eorientation des mol·ecules d’eau dans la
couche d’hydratation de l’anion, nous avons utilis·e la meme m·ethode que pour les
halog·enures. On remarque que deux types de m·ecanismes (non-diffusifs) de sauts
de grande amplitude entrent en jeu pour une mol·ecule d’eau initialement li·ee par
liaison hydrogene a un oxygene du nitrate : un saut vers une autre mol·ecule l’eau
(un saut externe) et un saut vers un autre oxygene de l’anion (un saut interne).
La m·ethodologie QM / MM nous permet de voir les r·e-arrangements intra-
mol·eculaires associ·es aux sauts : pour le m·ecanisme du saut interne, la charge
sur l’oxygene de NO−3 , accepteur de la liaison hydrogene initiale, change rapi-
dement pendant le saut et suit l’·etat de la liaison hydrogene, l’inverse se pro-
duit pour l’oxygene de NO−3 , accepteur nal de la liaison H de la mol·ecule
d’eau. Les pr·edictions de l’analyse du modele ·etendu de saut incluant a la fois
le m·ecanisme de saut et la r·eorientation du r·ef·erentiel est en bon accord avec le
temps de r·eorientation de la dynamique mol·eculaire.
Enn, nous avons exploit·e la m·ethodologie QM / MM an d’examiner la ques-
tion de la brisure de sym·etrie pour l’ion nitrate dans l’eau. Comme on l’a not·e ci-
dessus dans l’introduction de la section 0.2, il y a une signature de ce ph·enomene
dans la vibration d’·etirement antisym·etrique des spectres exp·erimentaux. Ici, nous
avons concentr·e nos efforts sur l’observation et sur la caract·erisation des uctua-
tions de l’asym·etrie du nitrate dues aux uctuations de l’environnement par l’in-
term·ediaire des ordres des liaisons NO et des charges partielles de l’ion. L’analyse
des populations des certains ·etats de valence (VB) indique une rupture de sym·etrie
du nitrate induite par le solvant. La dynamique d’inter-conversion entre les ·etats
VB est tres rapide,∼ 100 fs, on peut donc conclure que cette dynamique est li·ee a
des distorsions des liaisons hydrogenes, plutot que, par exemple, a la r·eorientation
des mol·ecules d’eau.
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Chapitre 1
Introduction
Ce travail de these a port·e sur l’·etude th·eorique a l’·echelle mol·eculaire de
l’hydratation de diff·erents anions.
Dans une premiere partie, nous nous sommes int·eress·es a l’interpr·etation mol·eculaire
des effets dits structurant et d·estructurant de deux anions sur le r·eseau de liaisons
hydrogenes de l’eau les entourant. Cette classication des anions selon leur ca-
ractere structurant ou d·estructurant remonte aux premieres ·etudes de l’effet d’un
sel sur la viscosit·e d’une solution aqueuse, et est d·esormais largement utilis·ee,
non seulement en physico-chimie mais aussi en biochimie pour pr·evoir l’effet
d’un ion sur la structure d’une prot·eine. Ce classement est cependant actuellement
contest·e en raison des interpr·etations contradictoires qui peuvent en etre faites, et
de l’absence de justication claire de ces effets. A partir de l’·etude de deux ha-
log·enures, l’anion uorure class·e comme structurant et l’iodure consid·er·e comme
d·estructurant, nous avons donc men·e une ·etude de l’inuence de ces ions sur la
structure et la dynamique du r·eseau de liaisons hydrogenes de l’eau les entourant.
Dans une seconde partie, nous avons ·etendu notre approche a l’·etude d’un
anion mol·eculaire, l’anion nitrate NO3-. Notre but ici ·etait double : tout d’abord,
juger dans quelle mesure l’hydratation de cet anion mol·eculaire est similaire a
ce que nous avons trouv·e pour l’hydratation des anions halog·enures atomiques,
et ·evaluer si le nitrate peut etre consid·er·e en premiere approximation comme un
super-halog·enure. Ensuite, nous avons ·egalement ·etudi·e l’inuence de l’hydra-
tation sur la structure du solut·e. Dans le cas de l’anion nitrate, le champ ·electrique
local cr·e·e par les mol·ecules d’eau de la couche d’hydratation conduit a une rupture
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de sym·etrie par rapport a la structure ·electronique en phase gazeuse, et les trois
oxygenes ne sont plus ·equivalents, portant des charges partielles diff·erentes et
poss·edant des ordres de liaison N-O diff·erents. Ceci se manifeste par l’·elargissement
de la bande de vibration antisym·etrique du spectre infrarouge du nitrate en solu-
tion aqueuse.
Ces deux parties ont repos·e sur des m·ethodologies similaires. Des simula-
tions de dynamique mol·eculaire nous ont permis de d·eterminer la structure et la
dynamique d’hydratation de ces ions. Dans le cas des anions halog·enures, nous
avons employ·e un champ de force polarisable, alors que dans le cas de l’anion
nitrate, an d’·etudier l’effet du solvant sur la structure ·electronique, nous avons
r·ealis·e des simulations de dynamique mixte classique/quantique. Dans les deux
cas, les trajectoires dynamiques ainsi obtenues sont analys·ees an de comprendre
les m·ecanismes r·egissant la relaxation de la couche d’hydratation et notamment
la r·eorientation des mol·ecules d’eau. Pour les diff·erents systemes ·etudi·es, nous
avons rationalis·e la dynamique de r·eorientation a travers un modele analytique de
r·eorientation par sauts angulaires r·ecemment d·evelopp·e dans l’·equipe.
Chapitre 2
Sur l’hydratation des haloge´nures
2.1 Introduction
L’interaction entre un ion et les mol·ecules d’eau l’entourant en solution aqueuse
joue un role central dans de tres nombreux ph·enomenes en chimie physique et en
biochimie[1, 2]. Ainsi il est bien connu que la mobilit·e d’un ion n’est pas simple-
ment d·etermin·ee par la taille de l’ion, mais aussi par la force de l’interaction entre
l’ion et les mol·ecules d’eau[3, 4] : ceci explique que la mobilit·e ionique n’est pas
proportionnelle a la taille de l’ion.
Historiquement, l’inuence de la pr·esence d’un sel sur les propri·et·es phy-
siques d’une solution aqueuse a ·et·e d’abord ·etudi·ee a travers la viscosit·e : selon
les ions et leur concentration, la viscosit·e de la solution saline est inf·erieure ou
sup·erieure a celle de l’eau pure[5]. L’interpr·etation mol·eculaire habituelle est que
certains ions, dits structurants, tendent a renforcer le r·eseau de liaisons hydrogenes
de l’eau, augmentant ainsi la viscosit·e. R·eciproquement, les ions d·estructurants
tendent a d·eformer voire briser le r·eseau de liaisons hydrogenes et diminuent la
viscosit·e.
Ce concept d’ions structurants et d·estructurants est ainsi souvent ·evoqu·e pour
expliquer la capacit·e des ions a faire pr·ecipiter ou a solubiliser les prot·eines en
solution. La classication d’Hofmeister[6] ordonne les anions selon qu’ils font
pr·ecipiter les prot·eines (a gauche) ou au contraire les solubilisent (a droite) :
SO−4 > F
− > HPO2−4 > CH3COO
− > Cl− > Br− > NO−3 > I
− > ClO−4 > SCN
−
(2.1)
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Ici, la comp·etition entre les ions et les prot·eines pour etre solvat·es par l’eau serait
a l’origine de l’·evolution de la solubilit·e des prot·eines. Les ions structurants ac-
capareraient une grande quantit·e d’eau et r·eduiraient en meme temps le nombre
de mol·ecules d’eau disponibles pour solvater la prot·eine qui pr·ecipiterait alors.
Mais l’interpr·etation mol·eculaire de cette classication, voire la validit·e meme de
la classication[6, 7], est encore largement controvers·ee[8].
Le concept de structurant et d·estructurant est largement d·ebattu dans la litt·erature[8,
7, 9, 10], et une partie de la confusion autour de ces id·ees provient des diff·erents
sens donn·es aux termes structurant et d·estructurant. En effet, on classe souvent
comme structurant un ion formant des liaisons fortes avec les mol·ecules d’eau
l’entourant : cet ion impose ainsi autour de lui une structure stable, mais qui peut
etre diff·erente de la structure t·etra·edrique du r·eseau de liaisons hydrogenes de
l’eau, auquel cas cet ion d·etruit la structure de l’eau[9]. De plus, les caracteres
structurants et d·estructurants des ions sont parfois assimil·es a leur capacit·e a faire
pr·ecipiter les prot·eines, classant un ion qui fait pr·ecipiter les prot·eines comme
structurant et un autre qui les solubilise comme d·estructurant. Comme deux ions
ayant le meme effet sur la solubilit·e des prot·eines peuvent avoir des inuences
diff·erentes sur la structure de l’eau, comme par exemple Na+ et K+[10], une
telle simplication semble dangereuse.
De plus, la fac‚on dont un ion inuence le r·eseau de liaisons hydrogenes de
l’eau autour de lui reste encore oue. La port·ee de l’inuence d’un ion reste par
exemple encore d·ebattue. Alors que des simulations ont r·ecemment sugg·er·e que
l’action d’un ion est identique a celle de la pression [11], c’est a dire non locale,
diff·erents travaux, notamment de spectroscopie infrarouge r·esolue en temps [12,
13] et, une combinaison de spectroscopie infrarouge, Raman et de simulations[14]
concluent que les mol·ecules d’eau ne sont pas affect·ees au-dela de la premiere
couche d’hydratation.
Une investigation pr·ecise a l’·echelle mol·eculaire de l’inuence sur l’eau d’ions
consid·er·es comme structurants et d·estructurants est donc n·ecessaire an de clari-
er cette discussion. Dans ce chapitre, apres avoir explicit·e la d·enition que nous
utiliserons pour distinguer ions structurants et d·estructurants, nous justierons
notre choix des ions uorure et iodure comme systemes modeles, l’un structurant
et l’autre d·estructurant. Nous expliquerons ensuite brievement notre m·ethodologie
de simulation. Nous pr·esenterons ensuite les principaux r·esultats de l’analyse
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structurale men·ee sur le r·eseau de liaisons hydrogenes de l’eau autour de chacun
de ces deux ions. Nous d·etaillerons enn notre approche dynamique de l’inuence
des ions structurant et d·estructurant sur la labilit·e de la couche d’hydratation ; pour
cela, nous nous baserons des travaux r·ecemment men·es dans l’·equipe portant sur
le m·ecanisme de r·eorientation de l’eau [15, 16] et son temps de r·esidence [17, 18]
autour d’un ion. Nous conclurons en d·egageant une interpr·etation mol·eculaire des
ions structurant et d·estructurant.
2.2 De´finition dynamique de structurant et de´structurant
Plusieurs d·enitions des termes structurant et d·estructurant coexistent dans
la litt·erature, ce qui est a l’origine d’une partie de la confusion actuelle. Des
consid·erations purement structurales de l’inuence des ions peuvent etre contra-
dictoires : un ion peut renforcer la structure de l’eau au sein de sa premiere
couche d’hydratation mais la d·etruire au-dela, ou encore imposer une structure
qui n’est pas celle de l’eau pure. Pour ·eviter ces confusions, nous adoptons une
d·enition dynamique de structurant et d·estructurant. Dans ce qui suit, nous appel-
lerons structurant un ion qui ralentit la dynamique (en particulier rotationnelle)
des mol·ecules d’eau l’entourant par rapport au bulk. R·eciproquement, un ion
d·estructurant d·esignera un ion qui acc·elere la dynamique des mol·ecules d’eau
dans sa premiere couche d’hydratation.
Exp·erimentalement, le caractere retardant ou acc·el·erateur d’un ion sur la dy-
namique des mol·ecules d’eau l’entourant a ·et·e d’abord mesur·e par spectroscopie
RMN[19, 20, 21, 22]. Plus r·ecemment, des mesures de spectroscopie infrarouge
femtoseconde ont observ·e la dynamique de r·eorientation de mol·ecules d’eau au-
tour d’anions[12, 13] et ont conduit a des conclusions diff·erentes de celles de
la RMN. Des travaux men·es dernierement dans l’·equipe [15, 16] reposant sur
des simulations de dynamique mol·eculaire et un modele analytique ont permis
de r·econcilier ces diff·erents r·esultats exp·erimentaux et d’en proposer une in-
terpr·etation mol·eculaire.
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2.3 Syste`mes mode`les : F− et I−
Nous avons choisi comme systemes modeles l’anion uorure F− pour les
ions structurants et l’anion iodure I− pour les ions d·estructurants. Ces deux ions
pr·esentent en effet plusieurs avantages.
Tout d’abord, leurs caracteres respectivement structurant et d·estructurant sont
largement reconnus [8, 20, 9, 14]. Ensuite, il s’agit de deux ions pour lesquels
de nombreuses donn·ees a la fois exp·erimentales [23, 20, 9, 14, 13] et issues de
simulations [24, 25, 26] sont disponibles. En particulier, la structure d’hydratation
de ces deux ions a ·et·e bien caract·eris·ee notamment par diffraction de neutrons
et par rayons X comme d·etaill·e plus loin 2.5.1. Comme ces deux ions sont des
anions, les mol·ecules d’eau les entourant pointent chacune un de leurs groupes
OH vers eux, et la spectroscopie vibrationnelle r·esolue en temps de la vibration
d’·elongation OH reete les modications de l’environnement de cette liaison OH,
et permet ·egalement par des mesures d’anisotropie de suivre sa r·eorientation.
Ces deux ions ·etant atomiques, ils sont donc totalement sym·etriques et les
mol·ecules d’eau les entourant sont toutes ·equivalentes, ce qui simpliera leur
·etude.
On note enn que la dynamique d’hydratation d’un halog·enure intervient ·egalement
dans la r·eorganisation de l’environnement aqueux lors de la dissociation d’un
acide halog·en·e en solution aqueuse[27].
2.4 Me´thodologie de simulation
La pr·esence d’une charge ponctuelle sur l’anion uorure ou iodure polarise
les mol·ecules d’eau avoisinantes. On anticipe que cette polarisation affecte la dy-
namique et on cherche a la d·ecrire a travers le champ de force utilis·e.
Ceci exclut donc les champs de force de dynamique mol·eculaire classique ou
les interactions coulombiennes sont exclusivement d·ecrites par des charges ponc-
tuelles xes. Dans ces modeles l’effet de polarisation est inclu de fac‚on empi-
rique par une description moyenn·ee. Ces modeles sont tres bons pour mod·eliser
les systemes ou les uctuations de polarisation ne jouent pas un role important,
comme par exemple les milieux de faible polarisabilit·e, ou sans champ ·electrique
fort.
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Comme aucune liaison covalente n’est form·ee ou rompue, pour la simula-
tion de solutions d’halog·enures l’utilisation d’un champ de force polarisable est
sufsante, sans avoir besoin d’utiliser des simulations de dynamique mol·eculaire
premiers principes par exemple. Nous avons choisi le champ de forces Amoeba,
contenu dans le programme de dynamique mol·eculaire Tinker [28] - [29], et dont
nous pr·esentons les caract·eristiques dans l’annexe (B).
Nous avons r·ealis·e deux ensembles de simulations diff·erents, l’un autour du
uorure, l’autre autour de l’iodure an d’·etudier la solvatation des halog·enures.
Chaque ensemble est compos·e de plusieurs simulations dont l’ensemble a une
dur·ee de plus de 1 nanoseconde. Chaque simulation est divis·ee en une ·equilibration
de 200 picosecondes minimum a 300 Kelvin (ensemble canonique), suivie d’une
simulation dans l’ensemble microcanonique sur laquelle se base l’·etude de la
solvatation. Le pas de temps est 1 femtoseconde. On extrait une conguration
toute les 5 fs. Les interactions ·electrostatiques sont trait·ees grace a la sommation
d’Ewald [30]. Le rayon de coupure des interactions de Van der Waals ainsi que
les parametres d’Ewald sont les memes pour toutes les simulations.
Enn, le systeme simul·e est une bote cubique, avec des conditions aux bords
p·eriodiques, contenant 499 mol·ecules d’eau et 1 solut·e (F −, I−). La taille de
la bote est d·etermin·ee an de rendre compte de la densit·e exp·erimentale [31]
d’une solution ionique contenant l’halog·enure consid·er·e (NaF,NaI) de concentra-
tion 0.111 molL−1.
Les approximations n·ecessaires a la construction d’un champ de force sont
nombreuses (rayon de coupure des interactions ·electrostatiques, amortissement
des interactions a courte distance...). La comparaison avec les r·esultats exp·erimentaux
permettra de conrmer la validit·e de nos r·esultats.
2.5 Analyse structurale
2.5.1 Donne´es expe´rimentales
Nous pr·esentons d’abord les diff·erents r·esultats exp·erimentaux disponibles
permettant de caract·eriser la structure de la couche d’hydratation des ions uorure
et iodure.
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Expe´rience de diffraction des rayon X
La Diffraction des rayons X donne acces a certaines caract·eristiques de la paire
d’atomes p-q, comme le nombre de coordination, la racine carr·ee du d·eplacement
de la paire, les maxima et minima des distributions radiales etc. La diffraction
permet d’obtenir la distance entre les atomes p et q, qui est difcile a mesurer
directement par d’autres m·ethodes. Dans le tableau 2.1 nous avons report·e un
certain nombre de r·esultats issus d’exp·eriences de diffraction de rayons X pour
diff·erentes solutions a plusieurs concentrations [23]. Les solutions ·etudi·ees sont
relativement concentr·ees an d’obtenir un bon rapport signal sur bruit, ceci peut
poser quelques problemes pour les comparer avec nos simulations effectu·ees a
tres faible concentration.
Les premieres mesures montrent le maximum de la distribution radiale gXO(r)
pour le uorure aux alentours de 2.6-2.7 A˚, associ·e a un nombre de coordination
situ·e entre 4.0 et 6.0. On note la stabilit·e de ces valeurs malgr·e la grande dispa-
rit·e dans les concentrations et malgr·e les diff·erents contre-ions. Les mesures pour
l’iodure ne pr·esentent pas une convergence aussi claire, le premier maximum est
a 3.55-3.70 A˚ et le nombre de coordination s’·etend entre 4.0 et 9.6 .
La couche de solvatation du uorure est plus restreinte que celle de l’iodure a
cause de son plus petit rayon atomique. Le manque de pr·ecision sur le nombre de
coordination ne permet pas de les comparer, en revanche, on peut supposer que la
structure de la couche de solvatation de l’iodure, plus difcile a d·enir, engendre
cette faible pr·ecision dans les mesures.
Expe´rience de diffraction de neutrons
Les atomes d’hydrogene sont peu visibles par la m·ethode de diffraction des
rayons X (faible pouvoir de diffraction). La diffraction de neutrons (NS) permet
de mesurer la distance interatomique entre un atome donn·e et un atome d’hy-
drogene (remplac·e par du Deut·erium). De ce fait la distribution radiale des atomes
d’hydrogene ainsi que l’orientation moyenne des mol·ecules (notamment si c’est
de l’eau) sont accessibles.
Soper et al. [9] [10] ont conduit des exp·eriences de diffraction de neutrons
an de reconstruire la structure de l’eau autour du uorure et de l’iodure. De plus
pour afner les observations issues de l’exp·erience, ils ont r·ealis·e des simulations
2.5. ANALYSE STRUCTURALE 19
Sel rapport H2O/(mole de sel) rXO A˚ nXO m·ethode
NH4F 3.6 2.69 6.0 X
- 24,11 2.62 4.5 X
KF 13.3-27 2.62 4.5 X
CsF 2.3-8.0 2.92 4-6 X
NH4I 8.2 3.61 6 X
LiI 129.6 3.70 4.2 X
- 10.0 3.70 9.6 X
- 25.0 3.63 6.9 X,MD
- 20,9.2 3.58,3.58 8.3,7.7 X
- 20,9.2 3.55,3.59 5.6,4.7 X
NaI 7.0 3.60 6.4 X
KI 108,19.5 3.70 4.2 X
- 8.4 3.70 9.6 X
ZnI 18-55 3.55-3.63 3.4-0.8 X
- 5,10 3.56,3.57 4.5,6 X
- 5.0 3.60 6 X
- 5,10 3.57,3.54 5.6 X
ErI 41.7 3.60 6.3-7.0 X
TAB. 2.1  Donn·ees structurales provenant des exp·eriences de diffraction des
rayons X pour I− et F− [23].
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Sel (Nbre mol. sel)/(100 mol. H2O) rXO A˚ rXH A˚ nXO nXH
KF 1.2 2.5-2.6 1.5-1.6 6.9 6.7
- 2.4 - - 6.0 5.7
- 4.8 - - 5.2 5.0
KI 1.2 3.6 2.5-2.6 6.7 5.8
- 2.4 - - 6.6 5.3
- 4.8 - - 7.1 4.7
TAB. 2.2  Donn·ees structurales provenant des exp·eriences de diffraction des neu-
trons pour I− et F− issues des r·ef·erences [9] [10].
num·eriques qui doivent non seulement reproduire la gure de diffraction qu’ils
ont obtenue, mais qui prennent en compte des quantit·es telles que la charge, la
polarit·e des mol·ecules d’eau et les liaisons hydrogenes (m·ethode EPSR).
Les exp·eriences de diffraction de neutrons ont ·et·e r·ealis·ees a diverses concen-
trations. Les r·esultats sont report·es dans le tableau 2.2.
L’inuence de la concentration sur les distances caract·eristiques de la solution
est n·egligeable, en revanche le nombre de coordination change. Les maxima des
distributions sont coh·erents avec les exp·eriences de diffraction des rayons X. La
diff·erence entre les maxima de gXO(r) et gXH(r) est approximativement de 1.0
A˚ (gures 2.2 - 2.5), ce qui correspond a la longueur d’une liaison OH. On peut
conclure que les mol·ecules de la premiere couche ont en moyenne un hydrogene
qui pointe vers l’halog·enure.
Le nombre de coordination autour du uorure diminue avec l’augmentation
de la concentration, traduisant la baisse du nombre de mol·ecules d’eau disponi-
bles pour solvater l’anion. L’·evolution du nombre de coordination autour de l’io-
dure est plus ·enigmatique, cependant, comme le souligne Soper et comme nous
l’avions ·evoqu·e dans la section pr·ec·edente, la difcult·e de d·enir la premiere
couche de solvatation engendre une grande incertitude sur ces r·esultats.
Chaque halog·enure forme approximativement 6 liaisons hydrogenes avec le
solvant (Fig. 2.1). Ces liaisons ne sont pas aussi fortes pour l’iodure que pour le
uorure, en effet la distribution [9] de l’angle form·e par la liaison OH et l’ha-
log·enure s’·etend entre 0 et 10 degr·es pour le uorure et entre 0 et 20 degr·es pour
l’iodure.
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FIG. 2.1  Int·egration des distributions radiales (gXO(r) et gXH(r)) pour le uo-
rure et l’iodure. On reporte aussi les nombres de coordination pour le uorure et
l’iodure (valeur de l’int·egrale au premier minimum des g(r)).
Nous reviendrons sur ce ph·enomene dans la section 2.5.4.
2.5.2 Les simulations nume´riques
An de pouvoir comparer les performances du champ de forces Amoeba, nous
avons compar·e les r·esultats structuraux a ceux issus de 2 simulations r·ealis·ees
avec des techniques diff·erentes de la litt·erature. Une simulation bas·ee sur la m·ethode
QM/MM [24] autour du uorure et une simulation bas·ee sur la m·ethode Car-
Parrinello [25] autour de l’iodure. La simulation QM/MM est effectu·ee a 300
Kelvin dans un ensemble canonique, la r·egion QM, qui comprend le uorure et
les mol·ecules d’eau dans un rayon de 3.8 A˚, est trait·ee par la m·ethode Hartree-
Fock avec la base D95V+ [32]. La simulation Car-Parrinello est effectu·ee dans les
memes conditions (300K, NVT).
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FIG. 2.2  Comparaison entre des distributions radiales entre le Fluorure et les
Oxygenes ; pour le champ de force Amoeba, une simulation QM/MM [24] et une
exp·erience de diffusion de neutrons [9].
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FIG. 2.3  Comparaison entre les distributions radiales entre le Fluorure et les
Hydrogenes ; pour le champ de force Amoeba, une simulation QM/MM [24] et
une exp·erience de diffusion de neutrons [9].
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FIG. 2.4  Comparaison entre les distributions radiales entre l’Iodure et les
Oxygenes ; pour le champ de force Amoeba, une simulation Car-Parrinello [25] et
une exp·erience de diffusion de neutrons [9].
2.5.3 Comparaison des re´sultats
Les allures des distributions radiales du uorure (Figs. 2.2,2.3) issues de nos
simulations et de la diffraction de neutrons sont proches, le premier pic de gFO(r)
est intense (≈ 7.0 pour NS et ≈ 5.3 pour Amoeba) et localis·e. La deuxieme
couche est plus faible et plus ·etendue. On observe un d·ecalage vers des distances
plus ·eloign·ees du uorure par rapport aux r·esultats de la diffraction de neutrons
pour Amoeba. La QM/MM pr·esente un premier pic gFO(r) moins intense (≈ 3.2)
que les deux autres distributions et une deuxieme couche plus proche et plus struc-
tur·ee que pour les autres donn·ees. Les observations sur la distribution radiale des
hydrogenes sont similaires, on remarque que les intensit·es des deux premiers pics
de la diffraction de neutrons et d’Amoeba sont du meme ordre.
Comme les distances des maxima des distributions radiales de nos simulations
sont en accord avec celles des exp·eriences de diffraction de rayon X, on peut
accorder une bonne conance a nos r·esultats.
Le prol de la distribution radiale autour de l’iodure est radicalement diff·erent
de celui du uorure. Le premier pic de gIO(r) est assez faible (≈ 2.1) et comme
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FIG. 2.5  Comparaison entre les distributions radiales entre l’Iodure et les Hy-
drogenes ; pour le champ de force Amoeba, une simulation Car-Parrinello [25] et
une exp·erience de diffusion de neutrons [9].
dit pr·ec·edemment, le premier minimum est assez difcile a discerner pr·ecis·ement.
La frontiere entre la premiere et la deuxieme couche n’est pas bien d·etermin·ee
(les r·esultats des simulations Car-Parrinello et dans une moindre mesure Amoeba
pr·esentent un vague minimum). La distribution radiale des hydrogenes est bien
structur·ee grace aux liaisons hydrogenes entre l’iodure et l’eau.
Ces distributions radiales sont assez semblables, mais on note l’apparition
d’une deuxieme couche tres structur·ee pour les simulations Car-Parrinello. On
peut conclure de ce point de vue la que nos simulations se comparent assez bien
aux r·esultats de la diffraction de neutrons.
Dans le tableau, 2.3 on r·esume les donn·ees expos·ees plus haut. On remarque
des diff·erences entre les nombres de coordination. Pour l’iodure la disparit·e vient
du manque de pr·ecision dans la d·enition de la premiere couche.
De plus, pour le uorure nFO ≈ nFH , ce qui implique que pratiquement toutes
les mol·ecules d’eau dont l’oxygene se situe dans la premiere couche, forment une
liaison hydrogene avec le uorure.
Les nombres de coordination des oxygenes et des hydrogenes autour de l’io-
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Halog·enure rXO A˚ rXH A˚ nXO nXH m·ethode
F− 2.62-2.92 - 4.0-6.0 - Diff. X [23]
- 2.5-2.6 1.5-1.6 5.2-6.9 5.0-6.7 Diff. Neutr. [9]
- 2.7 1.75 4.6 6.0 QM/MM [24]
- 2.8 1.8 5.7 5.5 Amoeba
I− 3.55-3.7 - 4.0-9.6 - Diff. X [23]
- 3.5 2.55 6.7-7.1 4.7-5.8 Diff. Neutr. [9]
- 3.7 3.1 6.6 6.0 Car-Parrinello [25]
- 3.65 2.7 9.0 5.8 Amoeba
TAB. 2.3  Comparaison des donn·ees sur la structure des diff·erentes sources avec
celles de notre simulation.
halog·enure F− (A˚) I− (A˚)
couches min max min max
1ere 0.0 3.3 0.0 4.3
2eme 3.3 5.7 4.3 6.2
3eme 5.7 9.0 6.2 9.0
bulk 9.0 12.0 9.0 12.0
TAB. 2.4  D·enition des couches de solvatation des halog·enures d’apres les dis-
tributions radiales.
dure sont diff·erents, nIO ≈ 9.0 et nIH ≈ 5.8. Cela veut dire que seulement une
partie des mol·ecules d’eau de la premiere couche forment effectivement une liai-
son hydrogene avec l’iodure.
De plus on remarque que le nombre moyen de liaisons hydrogenes (qui corres-
pond au nombre de coordination d’atome d’hydrogene) du uorure et de l’iodure
est approximativement le meme, nFH ≈ nIH .
Finalement grace aux distributions radiales on peut d·enir les limites en dis-
tances des couches de solvatations que nous utiliserons par la suite.
Nous avons pris les frontieres de la premiere couche tres l·egerement inf·erieures
(tableau 2.4) a la distance du premier minimum - au pied du pic de la premiere
couche - an de diminuer la pollution (notamment dans le cas de l’iodure) que
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FIG. 2.6  Les distributions radiales pour les mol·ecules d’eau Amoeba.
des mol·ecules d’eau a la frontiere entre premiere et deuxieme couche pourraient
exercer sur les propri·et·es extraites (temps de r·esidence des mol·ecules d’eau dans
la couche d’hydratation, temps de r·eorientation etc.) de l’analyse de la premiere
couche sans pour autant trop tronquer la premiere couche (on ne considere que
les mol·ecules d’eau appartenant au premier pic de la rdf, ce qui est sufsamment
strict).
Au pr·ealable a l’·etude de l’inuence des halog·enures sur le solvant on repr·esente
les distributions radiales gOO(r) et gOH(r) pour le modele d’eau d’Amoeba dans
la section 2.6.
Dans cette section, on a pu valider nos simulations en comparant nos nombres
de coordination et nos distributions radiales a ceux et celles des exp·eriences de
diffraction de rayons X [23] et de neutrons [9] d’une part et a ceux et celles
d’autres simulations num·eriques [24, 25] d’autre part. De plus, on a pu d·enir
les caract·eristiques g·eom·etriques des couches d’hydratation de F − et I− grace
aux distributions radiales (gs. 2.2-2.5).
Par la suite, nous avons r·ealis·e une ·etude de la structure orientationnelle des
mol·ecules d’eau dans le voisinage des halog·enures an de comparer une nouvelle
fois nos simulations avec les exp·eriences de diffraction de neutrons [9] puis nous
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FIG. 2.7  D·enition de la distance entre la mol·ecule d’eau et l’halog·enure, et de
l’angle ĤOX.
·etudierons le r·eseau de liaisons hydrogenes de l’eau dans le voisinage des ha-
log·enures pour extraire l’inuence directe des solut·es sur la structure du solvant.
2.5.4 La structure orientationnelle unidimensionnelle
La diffraction de neutrons extrait l’orientation des mol·ecules d’eau par l’in-
term·ediaire des distances OH.
On peut donc comparer l’orientation moyenne des mol·ecules d’eau autour des
halog·enures an de voir, d’une part si l’on obtient un comportement similaire a
celui de l’exp·erience et, d’autre part d’approfondir et justier les caract·eristiques
de la structure orientationnelle.
Dans un premier temps, en utilisant la d·enition des couches d’eau, on extrait
les angles ĤOX (angles form·es entre un hydrogene, l’oxygene d’une mol·ecule
d’eau et l’halog·enure) selon la couche de la mol·ecule d’eau consid·er·ee. Les -
gures 2.8, 2.9, 2.10 repr·esentent la premiere, la deuxieme et la troisieme couche
accompagn·ees de la quatrieme couche respectivement. On postule que la qua-
trieme couche d’hydratation correspond au bulk.
La premiere couche de solvatation de l’iodure et du uorure pr·esente 2 pics
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FIG. 2.8  Comparaison de l’angle HOX des mol·ecules d’eau situ·ees dans la
premiere couche d’hydratation du Fluorure, de l’Iodure et du bulk.
(Fig. 2.8). Le pic centr·e en 0 repr·esente les caract·eristiques des liaisons OH li·ees
par liaisons hydrogenes a l’halog·enure. Le pic aux grand angles (≈ 105 degr·es)
correspond aux liaisons OH des memes mol·ecules d’eau non li·ees a X−. Le pic
intense du uorure s’·etend jusqu’a 20 degr·es, pour l’iodure il s’·etend jusqu’a
27 degr·es : ceci est en accord avec des liaisons hydrogenes avec F − plus fortes
qu’avec I−.
Enn dans le cas de l’iodure, on remarque un pic tres faible aux alentours de
60 degr·es. On retrouve ce pic dans la deuxieme couche de l’iodure ce qui r·evele
une faible pollution des mol·ecules d’eau de la deuxieme dans la premiere couche.
La deuxieme couche montre un faible pic vers 35◦ pour le uorure et centr·e
a 60◦ pour l’iodure, ces pics - observ·es aussi par l’exp·erience de diffraction de
neutrons [9] - sont caract·eristiques des liaisons hydrogenes entre les mol·ecules
d’eau de la deuxieme et celles de la premiere couche.
Nous verrons plus loin que la premiere et la deuxieme couche du uorure sont
s·epar·ees tres distinctement (espace sans mol·ecule d’eau), contrairement a celles
de l’iodure qui s’enchevetrent.
Par cons·equent, les droites qui relient par les oxygenes d’une mol·ecule d’eau
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FIG. 2.9  Comparaison de l’angle HOX des mol·ecules d’eau situ·ees dans la
deuxieme couche d’hydratation du Fluorure, de l’Iodure et du bulk.
de la premiere et de la deuxieme couche ont une direction plus proche du vecteur
radial dont l’origine est X− dans le cas du uorure que dans celui de l’iodure.
Or les liaisons hydrogenes entre ces mol·ecules ont comme direction pr·ef·erentielle
ces droites.
Elles sont donc a l’origine des pics observ·es a 35◦ et a 60◦ dans la gure 2.9.
Les structures d’orientation de la troisieme et la quatrieme couche ne subissent
pas d’inuence signicative de la part des halog·enures.
On a donc mis en ·evidence et justi·e une structure orientationnelle (faible)
pour la deuxieme couche des deux halog·enures, laquelle ·etait d·eja observ·ee par
les exp·eriences de diffraction de neutrons [9].
2.5.5 Angle HOX et distance OX : distribution bidimension-
nelle
Dans la section pr·ec·edente nous avons mis en ·evidence une structure pour
l’orientation des mol·ecules d’eau de la deuxieme couche d’hydratation des ha-
log·enures. Cette structure r·evele un plus grand angle X̂−OH pour les mol·ecules
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FIG. 2.10  Comparaison de l’angle HOX des mol·ecules d’eau situ·ees dans la
troisieme couche d’hydratation du Fluorure, de l’Iodure et du bulk.
d’eau dans la deuxieme couche de I− que pour celles de F−. An de compl·eter
l’analyse de l’inuence des halog·enures sur la structure orientationnelle de l’eau,
on trace la distribution 2D de l’angle entre les liaisons OH et l’anion, en fonction
de la distance entre la mol·ecule d’eau et l’halog·enure g(r, θ). Ces distributions
sont les extensions en deux dimensions des distributions de la section pr·ec·edente,
on retrouve donc les memes caract·eristiques que celles-ci.
Les gures 2.11 et 2.12 montrent deux pics dans la premiere couche corres-
pondants aux hydrogenes li·es aux halog·enures et a ceux li·es aux mol·ecules d’eau
d·eja li·ees par leur autre hydrogene au solut·e. Les pics des deuxiemes couches sont
tres bien identiables dans le cas du uorure, moins pour l’iodure.
De plus on remarque la pr·esence de mol·ecules d’eau qui ne forment pas de
liaison hydrogene avec I− dans la premiere couche (espace compris entre 3.5-
4.5 A˚ et 40-80 degr·es) contrairement au cas de F−. Ceci conrme la tendance
entrevue grace aux nombres de coordination : certaines mol·ecules d’eau de la
premiere couche de solvatation de l’iodure ne sont pas li·ees par liaison hydrogene
au solut·e.
Enn il existe pour F− une zone de l’espace ou il n’y a aucune mol·ecule d’eau.
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FIG. 2.11  Distribution 2D distance Fluorure-Oxygene et angle HOF.
Au contraire pour I−, la distribution des mol·ecules d’eau s’·etend de maniere
continue avec tres peu de zone d’exclusion. Ceci justie la diff·erence dans la
structure orientationnelle des deuxiemes couches discut·ee dans la section 2.5.4.
L’inuence des halog·enures sur la structure des mol·ecules dans leur voisinage
est signicative (sur la premiere et la deuxieme couche). L’orientation moyenne
des mol·ecules d’eau par rapport a l’halog·enure ·evolue selon s’il s’agit du I− ou
du F−.
A travers ces r·esultats, on peut d·eterminer la forme de la couche d’hydratation
du uorure et de l’iodure. On remarque qu’il existe une grande s·eparation entre
la premiere et la deuxieme couche pour F− et un m·elange entre la premiere et la
deuxieme couche pour I−. An de conrmer ces r·esultats et pour faire une ·etude
pr·eliminaire de l’inuence des deux halog·enures sur la structure du solvant, nous
avons extrait par la suite l’·evolution du nombre de liaisons H ·echang·ees par les
mol·ecules d’eau selon leur distance avec X−.
2.5.6 Evolution des liaisons Hydroge`nes des mole´cules d’eau
Ici nous ·etudions l’·evolution du nombre de liaisons hydrogenes totales (i.e.
toutes les liaisons hydrogenes sont compt·ees, quelles soient entre mol·ecules d’eau
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FIG. 2.12  Distribution 2D distance Iodure-Oxygene et angle HOI.
parametre liaison H H2O −H2O F− −H2O I− −H2O
distance X-O (A˚) 3.45 3.3 4.3
distance X-H (A˚) 2.4 2.5 3.3
angle ĤOX (degr·es) 30 30 30
TAB. 2.5  D·enition des liaisons hydrogenes des deux simulations.
ou avec le solut·e), accept·ees ou donn·ees par les mol·ecules d’eau selon la distance
de leur oxygene a l’halog·enure, cette ·evolution est repr·esent·ee en parallele de
gXO(r) dans les gures 2.13 et 2.14.
Le tableau 2.5 contient la d·enition des liaisons hydrogenes entre mol·ecules
d’eau, et pour les deux halog·enures que nous utilisons par la suite.
On constate que le nombre de liaisons hydrogenes par mol·ecules (ntotH ) tend
approximativement vers 3 pour l’eau loin du solut·e (bulk). L’environnement
d’une mol·ecule d’eau en phase liquide n’est donc pas completement t·etra·edrique
(ntotH = 4).
Le prol du nombre ntotH suit celui de la distribution radiale des oxygenes pour
les deux halog·enures.
Pour le uorure le nombre ntotH de la premiere couche culmine a 2.9 environ
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FIG. 2.13  Evolution des liaisons Hydrogenes des mol·ecules d’eau autour du
uorure (selon la distance F-Owat).
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FIG. 2.14  Evolution des liaisons Hydrogenes des mol·ecules d’eau autour de
l’iodure (selon la distance I-Owat).
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alors que pour l’iodure le pic culmine au dessus de 3.2. La cr·eation d’une liai-
son hydrogene avec le uorure fait diminuer le nombre de liaisons H avec les
mol·ecules d’eau des alentours, alors que ce nombre est un peu sup·erieur a celui
du bulk pour l’iodure.
La favorisation de la liaison H avec le uorure par les mol·ecules d’eau -
contrairement a celle avec l’iodure - est particulierement frappante si l’on re-
garde le nombre de liaisons H donn·ees (ndonH ) et accept·ees (naccH ) dans la premiere
couche. Pour le uorure, ndonH est pratiquement constant et ·egal a 1.2 pour toute
la premiere couche et pour l’iodure le nombre uctue entre 1.3 et 1.5. Cette
diff·erence vient de la force de la liaison F− · · ·HOH qui stabilise les mol·ecules
d’eau de la premiere couche qui n’ont pas besoin de donner de liaison H avec les
mol·ecules d’eau contrairement au cas de l’iodure.
De plus, une nette diff·erence de comportement apparat juste apres la premiere
couche. Dans le cas du uorure les mol·ecules d’eau de cette r·egion sont sous-
coordinn·ees (nH ≈ 2.3) alors pour l’iodure les mol·ecules restent coordin·ees as-
sez signicativement (nH ≈ 2.9). Il y a donc une zone - juste a la frontiere de la
premiere couche - instable pour les mol·ecules d’eau autour de F − qui n’existe pas
pour I−. Cela justie que les premieres et deuxiemes couches du uorure soient
si bien s·epar·ees contrairement au cas de l’iodure. Ce ph·enomene vient essentiel-
lement de la taille de la premiere couche des halog·enures. Le uorure possede un
petit rayon atomique, donc le volume accessible par les mol·ecules d’eau dans
la premiere couche est plus r·eduit que celui de l’iodure.
Enn, on a reproduit la forme des couches d’hydratation du uorure et de
l’iodure dans les gures 2.15 et 2.16. La premiere couche de l’iodure contient des
espaces ou les mol·ecules d’eau peuvent s’ins·erer sans pour autant se lier a I− (qui
serait trop coordinn·e dans ce cas), elles cr·eent alors des liaisons hydrogenes avec
les mol·ecules de la premiere couche. Ces espaces interstitiels n’existent pas dans
le cas de F− dont l’encombrement de la couche de solvatation est important a
cause de son volume r·eduit.
En conclusion, la taille de la premiere couche de l’iodure permet aux mol·ecules
de la deuxieme couche de se r·earranger de maniere plus d·esordonn·ee tout en main-
tenant le nombre de liaisons hydrogenes ·echang·ees par les mol·ecules d’eau de la
premiere couche proche de celle du bulk (∼ 3). Par contre la taille r·eduite de
la premiere couche du uorure contraint les mol·ecules d’eau, a s’ordonner pour
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FIG. 2.15  Dessin de la premiere couche de solvatation du uorure. Les
mol·ecules d’eau sont serr·ees an de partager une liaison hydrogene avec F −.
favoriser les liaisons hydrogenes ·echang·ees avec le uorure ce qui engendre la
s·eparation entre les couches d’hydratation.
2.5.7 Les parame`tres te´trae´driques
Dans cette section et dans la suivante, nous ·evaluons l’inuence de F − et I−
sur la structure de l’eau (r·eseau de liaison hydrogene). D’apres ce que nous avons
d·emontr·e dans la section pr·ec·edente l’environnement d’une mol·ecule d’eau dans
le bulk n’est pas un t·etraedre id·eal. Cependant, on peut ·evaluer le caractere
t·etra·edrique des mol·ecules d’eau selon la distance avec l’halog·enure an de mettre
en ·evidence l’inuence de celui-ci.
Pour cela on calcule pour chaque mol·ecule d’eau la diff·erence angulaire et
radiale de la conguration instantan·ee de ces quatre plus proches voisins a la
conguration t·etra·edrique id·eale [33] [34].
On calcule deux parametres, le parametre t·etra·edrique radial [33]
Cr =
1
Nwat
Nwat∑
i
1
3
4∑
j
(ri,j − ri,moy)
2
4r2i,moy
(2.2)
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FIG. 2.16  Dessin de la premiere couche de solvatation de l’iodure. La taille de
l’iodure cr·ee des espaces libres dans la premiere couche ou des mol·ecules d’eau
(orange) non li·ees a I− s’inserent. Ces mol·ecules d’eau cr·eent indistinctement des
liaisons hydrogenes avec les mol·ecules d’eau de la premiere ou de la deuxieme
couche.
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avec Nwat le nombre de mol·ecules d’eau dans la couche consid·er·ee, ri,j la
distance entre la mol·ecule i et sa plus proche mol·ecule d’eau voisine j, ri,moy =
(ri,1 + ri,3 + ri,2 + ri,4)/4 la distance moyenne de la mol·ecule i avec les quatre
mol·ecules d’eau les plus proches.
Le parametre angulaire [33] est :
Cθ =
1
Nwat
Nwat∑
i
3
32
4∑
j
4∑
k 6=j1
(cosφi,j,k + 1/3)
2 (2.3)
Avec Nwat le nombre de mol·ecules d’eau dans la couche consid·er·ee et φi,j,k
l’angle entre les deux plus proches oxygenes des mol·ecules d’eau voisines j et k
avec i (ĵik). Il faut noter que les halog·enures ne sont pas pris en compte dans les
plus proches voisins.
Les deux parametres d·enis dans les ·equations 2.2 et 2.3 sont sans dimension
et ils sont compris entre 0 et 1. Cr mesure la variance de la distance entre les plus
proches voisins et la mol·ecule centrale. Pour le t·etraedre parfait Cr = 0 et si la
conguration d·erive, Cr augmente pour atteindre la valeur maximale de 1 pour
une conguration tres ·eloign·ee d’un t·etraedre, par exemple ou trois plus proches
voisins ont la meme position que la mol·ecule centrale (impossible). Cθ = 0 si les
angles de la conguration consid·er·ee correspondent au t·etraedre parfait et Cθ = 1
si on atteint, par exemple, la situation non t·etra·edrique ou toutes les liaisons aux
plus proches voisins sont superpos·ees les unes au autres.
Les gures 2.17 et 2.18 reportent les r·esultats pour chaque couche autour de
F− et I−. Les mol·ecules de la premiere couche ont un caractere bien moins
t·etra·edrique que celles des autres couches, car l’halog·enure occupe un site au-
tour des mol·ecules d’eau. En revanche les parametres des autres couches tendent
progressivement vers ceux du bulk.
La diff·erence de comportement entre le uorure et l’iodure n’est pas tres si-
gnicative et l’·evolution pour chaque couche est similaire.
Sur les gures 2.19 et 2.20, nous avons repr·esent·e la diff·erence entre les distri-
butions issues de F− et I−. Outre le fait que l’amplitude de la diff·erence est faible,
on ne peut pas extraire un caractere t·etra·edrique plus marqu·e pour les mol·ecules
de l’un ou de l’autre des solut·es.
Par exemple les mol·ecules de la premiere couche du uorure ont un caractere
t·etra·edrique moins important selon Cr et plus important selon Cθ. La diff·erence
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FIG. 2.17  Parametre t·etra·edrique radial des mol·ecules d’eau dans les diff·erentes
couches.
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FIG. 2.18  Parametre t·etra·edrique angulaire des mol·ecules d’eau dans les
diff·erentes couches.
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FIG. 2.19  Diff·erence entre les parametres t·etra·edriques radiaux des mol·ecules
d’eau dans les diff·erentes couches autour du Fluorure et de l’Iodure.
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FIG. 2.20  Diff·erence entre les parametres t·etra·edriques angulaires des mol·ecules
d’eau dans les diff·erentes couches autour du Fluorure et de l’Iodure.
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de comportement du solvant autour du uorure et de l’iodure ne transparat pas
nettement dans l’·etude de la structure t·etra·edrique des mol·ecules d’eau.
A ce stade, on ne peut pas afrmer que les structurants ou d·estructurants
augmentent ou diminuent de maniere signicative la structure t·etra·edrique des
mol·ecules d’eau dans leur voisinage. Cependant, le coefcient t·etra·edrique me-
sure la conguration moyenne autour des mol·ecules d’eau individuelles, c’est
pourquoi dans la prochaine section nous ·etudierons le r·eseau de liaisons hydrogenes
de maniere globale pour prendre en compte des ph·enomenes collectifs.
2.5.8 Distributions a` deux dimensions : Distribution de paire
Dans la section pr·ec·edente, nous avons ·etudi·e le caractere t·etra·edrique des
mol·ecules avec ses quatre plus proches voisins.
An de rendre compte plus directement de la qualit·e du r·eseau de liaisons
hydrogenes, nous avons utilis·e un autre outil propos·e par K. Sharp [35] et d·eja
appliqu·e a plusieurs systemes qui quantie la d·eformation locale de ce r·eseau.
Pour cela, on mesure les caract·eristiques g·eom·etriques des paires de mol·ecules
d’eau dont au moins une mol·ecule appartient a la couche consid·er·ee.
An d’·etablir les parametres que nous allons utiliser dans l’·etude du r·eseau
hydrogene des mol·ecules d’eau, on utilise les distributions gOO(r) et gOH(r) pour
le modele d’eau d’Amoeba (Fig. 2.6).
La m·ethode [35] consiste tout d’abord a identier la couche a laquelle appar-
tient la mol·ecule d’eau ·etudi·ee et pour toutes mol·ecules d’eau dans un rayon de
5 A˚ (cette limite est d·etermin·ee arbitrairement apres le deuxieme maximum de la
fonction de distribution radiale gOO(r) an de prendre en compte un grand nombre
de mol·ecules de la deuxieme couche), on extrait la distance entre les oxygenes et
le plus petit angle entre les quatre angles ĤOO possibles de la paire. Enn on
normalise la distribution en pond·erant par le nombre de paires consid·er·ees.
Les gures 2.22 et 2.23 repr·esentent les distributions de paires pour 2 mol·ecules
d’eau dont au moins une appartient a la premiere couche de F − et I− respective-
ment. La comparaison des deux distributions ne r·evele pas de diff·erence visible.
Le pic pres de (0,0) provient des liaisons hydrogenes dont la g·eom·etrie est
lin·eaire (proche de celles qui existent dans la glace), elles ont des caracteres
t·etra·edriques. Ce pic correspond a la g·eom·etrie d’une paire de mol·ecule d’eau
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FIG. 2.21  Sch·ema des caract·eristiques extraites (angle ĤOO minimal entre les
4 possibles, distance OO) pour la paire d’eau consid·er·ee.
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FIG. 2.22  Distribution 2D de la distance/angle des paires d’eau contenant une
mol·ecule d’eau de la 1ere couche du Fluorure.
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FIG. 2.23  Distribution 2D de la distance/angle des paires d’eau contenant une
mol·ecule d’eau de la 1ere couche de l’Iodure.
li·ee par liaison hydrogene.
Le second pic, large, est la somme de toutes les contributions des paires d’eau
d·eform·ees (i.e. ces mol·ecules d’eau ne sont pas li·ees par liaison hydrogene), il
rassemble, par exemple, les propri·et·es g·eom·etriques des paires d’eau entre la
mol·ecule d’eau consid·er·ee et les mol·ecules d’eau de sa deuxieme couche. Ce-
pendant, la premiere couche autour de l’eau liquide s’·etend jusqu’a 3.45 A˚, et le
second pic a une contribution signicative en dessous de cette valeur. Donc, ce pic
contient aussi une contribution de paires d’eau entre la mol·ecule d’eau consid·er·ee
et des mol·ecules d’eau dans sa premiere couche. Bien que ces mol·ecules d’eau
soient dans la premiere couche de solvatation de la mol·ecule d’eau consid·er·ee,
elles ne lui sont pas li·ees par liaison hydrogene et elles constituent donc la partie
d·eform·ee du r·eseau de liaisons hydrogenes. Pour plus de facilit·e, on d·esignera ces
paires d’eau comme, des paires d’eau d·eform·ees.
On a donc acces grace a ces distributions de paires a la proportion de paires
d’eau d·eform·ees par rapport a celles a la g·eom·etrie lin·eaire (type glace).
An d’·evaluer ce rapport - et comme une tendance claire n’apparat pas de la
comparaison des deux distributions - on d·enit donc un col entre les deux pics :
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Halog·enure lin·eaire (%,±0.5)
1ere couche 2eme couche 3eme couche 4eme couche
F− 14.2 18.9 18.6 17.8
I− 17.4 20.4 19.0 18.0
lin·eaire (nbre mol·ecules ± 0.1)
F− 2.25 3.0 2.95 2.8
I− 2.75 3.2 3.0 2.85
TAB. 2.6  Valeurs du rapport entre le nombre paires d’eau t·etra·edriques sur celles
d·eform·ees selon les couches.
(xcol, ycol) = (3.1A˚, 38
◦). En int·egrant entre (0,0) et (xcol, ycol), on obtient le pour-
centage de paires lin·eaires pour les mol·ecules d’eau de la couche consid·er·ee. Le
reste est la contribution de paires avec des mol·ecules d’eau de la deuxieme couche
et des paires d’eau d·eform·ees. Ce ratio d·epend de la valeur du rayon de la sphere
de calcul des caract·eristiques g·eom·etriques des paires d’eau. Comme cette valeur
est x·ee pour toutes les couches des deux halog·enures, on peut comparer les ratios
des diff·erentes couches sans probleme.
Le tableau 2.6 reporte les r·esultats de l’analyse de paires pour les diff·erentes
couches du F− et I−.
Pour la quatrieme couche, au coeur de l’eau (bulk), le rapport entre les deux
type de paire de mol·ecules d’eau tend vers la meme valeur (17.9/82.1%, 2.8 paires
lin·eaires par mol·ecule d’eau) pour les deux systemes (F − et I−).
Le nombre de paires lin·eaires dans la premiere couche du uorure est 2.25
(14%), bien plus bas que dans le bulk ou meme dans la premiere couche de
l’iodure (2.75, 17.4%) La pr·esence du solut·e qui occupe un site pour une liaison
hydrogene est a l’origine de cette diminution de proportion.
Cependant la diff·erence entre F− et I− provient de l’intensit·e de la liaison
hydrogene entre le uorure et les mol·ecules d’eau qui pousse les mol·ecules d’eau
a briser leur r·eseau local de liaisons hydrogenes. La stabilisation apport·ee par la
liaison hydrogene avec F− est sufsante pour que la mol·ecule d’eau n·eglige
partiellement l’apport des autres liaisons hydrogenes.
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La proportion de paires lin·eaires dans la premiere couche est proche de celle
du bulk, ce qui indique malgr·e la pr·esence d’un site accepteur de liaison hy-
drogene, que le r·eseau n’est pas modi·e de maniere importante.
Les r·eseaux des deuxiemes et troisiemes couches ne sont pas perturb·es signi-
cativement par la pr·esence de F− dont l’inuence, de ce point de vue reste locale.
Le r·eseau de liaison hydrogene autour de l’iodure n’est pas beaucoup perturb·e
non plus. En revanche, la deuxieme couche montre un l·eger accroissement du ca-
ractere t·etra·edrique des liaisons hydrogenes. L’enchevetrement de la premiere et la
deuxieme couche est a l’origine de ce ph·enomene faible, plus particulierement les
mol·ecules de la premiere couche non li·ees a I−. Ces mol·ecules peu contraintes
forment des liaisons hydrogenes avec les mol·ecules de la deuxieme couche et
augmentent donc le caractere t·etra·edrique des liaisons hydrogenes de la deuxieme
couche. En r·esum·e, ces r·esultats montrent que le uorure et l’iodure ont en r·ealit·e
une inuence a l’oppos·e de celle sugg·er·ee par le concept initial de structurant et
de d·estructurant - d’une part le kosmotrope (F−) brise le r·eseau de liaisons hy-
drogenes eau-eau autour de lui, car le solvant favorise la liaison hydrogene avec
le solut·e, d’autre part le chaostrope (I−) structure l’eau dans son voisinage, car le
solvant favorise les liaisons hydrogenes entre mol·ecules d’eau.
2.5.9 Conclusion sur l’analyse structurale
En conclusion l’analyse de la structure d’hydratation autour des deux ha-
log·enures ne permet pas d’·etablir des criteres nets distinguants un ion dit structu-
rant comme F− et un ion dit d·estructurant comme I−. En effet, l’·etude du caractere
t·etra·edrique de l’environnement des mol·ecules d’eau dans les premieres couches
d’hydratation des ions ne r·evele pas de diff·erence marqu·ee entre F− et I−2.5.8.
Les autres parametres structuraux ·etudi·es manifestent surtout la pr·esence d’une
liaison hydrogene forte entre F− et l’eau, alors que cette liaison est plus faible
entre I− et l’eau.
Il faut noter que les exp·eriences de diffraction de neutrons [9] observent une
am·elioration de la structure autour des mol·ecules d’eau de la deuxieme couche
d’hydratation du uorure par rapport l’eau bulk. Cette observation est bas·ee sur
la mesure de l’angle ̂OwatOwatOwat des plus proches voisins (OwatOwat < 3.3 	A)
dont deux sont dans la premiere couche d’hydratation de F −, qui montre un pic
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proche de 103circ contrairement aux autres halog·enures. Cette interpr·etation est
en partie en contradiction avec les r·esultats des sections 2.5.7 et 2.5.8, bien qu’il
soit difcile de comparer nos mesures sur la qualit·e du r·eseau de liaisons hy-
drogenes dans le voisinage des halog·enures et celles effectu·ees par Soper et al [9].
N·eanmoins, on peut supposer que l’absence de structure observ·ee pour l’angle
̂OwatOwatOwat dans le cas de I− proviendrait de la forme de la premiere couche
d’hydration de l’iodure (d·esordonn·ee et m·elang·ee avec la deuxieme couche), alors
que la structure observ·ee pour l’angle ̂OwatOwatOwat dans le cas de F− serait is-
sue de la s·eparation entre la premiere et la deuxieme couche d’hydration de celui
ci. De plus, ces structures s’observent particulierement a faible concentration ou
les donn·ees issues des mesures de diffraction de neutrons [9] sont les plus dif-
ciles a extraire. Par ailleurs, les r·esultats de la section 2.5.4, eux, conrment ceux
de la diffraction des neutrons.
Nous nous tournons donc vers l’·etude de la dynamique de relaxation de la
couche d’hydratation de ces ions qui devrait etre beaucoup plus sensible que les
parametres structuraux vis-a-vis de l’inuence d’un ion.
46 CHAPITRE 2. SUR L’HYDRATATION DES HALOGE´NURES
2.6 Analyse dynamique
Dans cette partie, nous nous int·eressons aux temps caract·eristiques de relaxa-
tion de la structure de la couche d’hydratation des ions uorure et iodure.
Nous passons d’abord en revue les diff·erentes donn·ees exp·erimentales dis-
ponibles sur le temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau au sein de la couche
d’hydratation de ces ions. Nous ·etudions ensuite les temps de vie des liaisons
hydrogenes entre l’eau et chaque halog·enure. Nous d·eterminons les temps de
r·esidence d’une mol·ecule d’eau dans la premiere couche d’hydratation d’un ion,
en employant d’abord la m·ethode classique de Impey, Madden et McDonald[36],
puis avec une m·ethode r·ecemment propos·ee dans l’·equipe et reposant sur la consid·eration
d’·etats stables[17]. Nous ·etudions enn la dynamique de r·eorientation des mol·ecules
d’eau dans la premiere couche d’hydratation : nous d·eterminons les temps de
r·eorientation et montrons que le m·ecanisme de r·eorientation implique des sauts
angulaires de grande amplitude li·es a l’·echange de partenaires de liaison hy-
drogene, comme montr·e r·ecemment dans l’·equipe pour le cas de l’anion chlorure.
Nous concluons enn par la comparaison des propri·et·es de F− et I−.
2.6.1 Donne´es expe´rimentales
Spectroscopie RMN
L’approche propos·ee par Hertz pour ·etudier la dynamique orientationnelle des
mol·ecules d’eau autour d’anions s’inspire des mesures de viscosit·e de solutions
·electrolytiques, et notamment la formule empirique de Jones-Dole [37, 20] qui
donne la viscosit·e relative des solutions ioniques et permet la distinction entre
structurants et d·estructurants,
η
η0
= 1 + Ac
1
2 + Bc, (2.4)
ou η et η0 sont respectivement les viscosit·es de la solution ·electrolytique et du
solvant pur, et le coefcient A est relatif a la mobilit·e et a l’interaction entre ions.
Le coefcient qui nous int·eresse est B, qui repr·esente l’interaction entre le sol-
vant et l’ion. Le signe de B d·etermine le caractere structurant ou d·estructurant du
sel (anion+cation) et, en utilisant d’autres solutions ·electrolytiques contenant le
meme contre-ion, de l’ion consid·er·e.
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Les structurants pr·esentent donc un coefcient B positif, c’est a dire que la
viscosit·e de la solution augmente par rapport au solvant pur, ce qui est interpr·et·e
par la pr·esence d’un r·eseau de liaison hydrogene renforc·e. Au contraire, un co-
efcient B n·egatif est associ·e a une diminution de la viscosit·e de la solution,
caract·erisant les d·estructurants.
B > 0 → structurant
B < 0 → de´structurant
La RMN extrait, a travers la mesure du temps de relaxation de spin, le temps
caract·eristique de r·eorientation des mol·ecules d’eau en pr·esence des ions. Hertz
et al [19, 20] ont sugg·er·e que pour des solutions dilu·ees le temps T1 (temps de
relaxation de spin de la solution ·electrolytique) est fonction de la concentration c
de la solution ·electrolytique et du temps T 01 issu du solvant pur,
1
T1
1
T 0
1
= (1 + B′c + C ′c2) (2.5)
or le temps T1 peut etre s·epar·e entre deux contributions distinctes,
1
T1
=
(
1
T1
)
intra
+
(
1
T1
)
inter
(2.6)
ou (T1)intra est le temps de relaxation intramol·eculaire et (T1)inter le temps de
relaxation issu de l’interaction entre protons de diff·erentes mol·ecules d’eau. De
plus de la meme maniere que pour 1
T1
/ 1
T 0
1
on peut d·evelopper
(
1
T1
)
intra(
1
T 0
1
)
intra
= (1 + B′′c + C ′′c2) (2.7)
en fonction de la concentration c du temps (T 01 )intra issu du solvant pur.
Grace a une relation math·ematique [19, 20] entre (1/T1)intra et τ2 le temps ca-
ract·eristique des fonctions de corr·elation temporelle des harmoniques sph·eriques
d’ordre 2 de l’orientation des mol·ecules d’eau , on peut extraire pour des solutions
inniment dilu·ees [19, 20]
τ±2
τ 02
= 1 + B′
±
X
55.5
n±
(2.8)
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ou τ±2 est le temps de r·eorientation d’ordre 2 des mol·ecules d’eau autour de
l’anion (-) ou du cation (+) contenu dans la solution ·electrolytique, τ 02 celui dans
le solvant pur, B ′± est le coefcient directeur de la lin·earisation selon la concen-
tration relatif a l’ion consid·er·e, n± le nombre de coordination de l’espece.
L’utilisation de la RMN permets de distinguer entre ions structurants et d·estructurants
[20], en effet comme nous l’avons d·eja dit pr·ec·edemment la r·eorientation des
mol·ecules d’eau est affect·ee dans le voisinage des ions, dans le sens d’une r·eorientation
plus lente autour des structurants,
τ±2 /τ
±
2 > 1, B
′± > 0
et dans le sens d’une r·eorientation plus rapide pour les d·estructurants
τ±2 /τ
±
2 < 1, B
′± < 0
Halog·enure B ′−(Lmol−1) B (L mol−1)
(25◦C) (0◦C) (25◦C (0◦C)
F− 0.14 0.16 0.0965 0.304
I− -0.08 -0.14 -0.068 -0.119
TAB. 2.7  Coefcients B et B’ issus de la r·ef·erence [20]. B est le coefcient
provenant de l’·equation de Jones Dole 2.4 et B’ est le coefcient de l’·equation 2.8
- d·etermin·e par la RMN [20] - qui relie le temps de r·eorientation des mol·ecules
d’eau autour de l’ion consid·er·e et celui pour les mol·ecules dans le bulk.
Le tableau 2.7 r·esume les valeurs des coefcients B’ et B pour le uorure et
l’iodure [20] : d’apres ces mesures, la couche d’hydratation de I− est plus labile
que le bulk, lui-meme plus labile que la couche d’hydratation de F−.
Spectroscopie infrarouge femtoseconde
Un nouveau dispositif experimental mis au point par Bakker et al [12, 13]
permet d’effectuer des mesures locales de la dynamique des mol·ecules d’eau. No-
tamment, ces exp·eriences ont acc·es a un temps de r·eorientation des mol·ecules
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d’eau dans le voisinage des halog·enures. Les mesures du temps de r·eorientation
des mol·ecules d’eau autour de I−, Cl− et Br− sont ∼7.5, ∼9.5 and ∼12 ps res-
pectivement a comparer avec le temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau dans
le bulk mesur·e aux alentours de 1.7-2.6 ps [15].
Ces r·esultats conduisent a une image de la premiere couche d’hydratation de
F− et I− tres diff·erente de celle d·epeinte par la RMN (section 2.6.1) : pour la
fsIRS, la premiere couche est toujours plus rigide que le bulk, alors que pour
la RMN c’est le cas pour F− mais pas pour I−. Ceci a des cons·equences sur le
m·ecanisme attendu pour la diffusion de ces ions dans l’eau ; pour la fsIRS, celle-
ci impliquerait un complexe solut·e/couche hydratation et pour la RMN la couche
d’hydratation labile ne suivrait pas l’ion (pour I−).
De plus, ces r·esultats sont en contradiction avec la classication entre anions
structurants et d·estructurants [7, 8] en classant les halog·enures I−, Cl− et Br−
comme structurants alors que classiquement (RMN [20]) ils sont consid·ed·er·es
comme d·estructurants.
Comme ·evoqu·e dans l’introduction, Laage et Hynes [16] ont r·ecemment in-
troduit un nouveau modele de r·eorientation des mol·ecules dans la couche d’hy-
dratation appliqu·e aux mol·ecules d’eau autour du chlorure. Ce modele montre que
le temps de r·eorientation est donn·e correctement par la RMN, alors que la fsIRS
ne mesure qu’une composante de la r·eorientation et enregistre ainsi des temps
de r·eorientation beaucoup plus longs. Nous emploierons ce modele [15, 16] pour
notre ·etude de la dynamique d’hydratation du uorure et de l’iodure.
2.6.2 Temps de vie des liaisons Hydroge`nes
La stabilit·e des liaisons hydrogenes entre X− et l’eau inuence grandement le
comportement des mol·ecules d’eau autour de X−. Dans cette section nous calcu-
lons le temps de vie caract·eristique de ces liaisons hydrogenes.
En utilisant les donn·ees des distributions radiales on d·enit les propri·et·es
g·eom·etriques des liaisons hydrogenes entre les halog·enures et l’eau. Les valeurs
sont report·ees dans le tableau 2.8.
On calcule le temps de vie d’une liaison hydrogene a partir de la fonction de
corr·elation temporelle [38, 39, 40]
f(t) = 〈θ(0)θ(t)〉 (2.9)
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Liaison H F −H2O I −H2O H2O −H2O
Parametres τcont, τinter τexch τcont, τinter τexch τcont, τinter τexch
distance X−Oeau (A˚) 3.3 3.1 4.3 3.9 3.4 3.1
distance X−Heau (A˚) 2.5 2.2 3.3 2.9 2.45 2.0
angle ĤOX− (degr·es) 30 20 30 20 30 20
TAB. 2.8  D·enition, des liaisons hydrogenes entre halog·enures et mol·ecules
d’eau pour les trois d·enitions de temps de vie de liaison hydrogene (continu,
d’·echange et intermittent). La d·enition utilis·ee pour le calcul du temps d’·echange
est plus restrictive car on considere l’·echange entre deux liaisons hydrogene
stables.
ou θ est la fonction de Heaviside associ·ee a une liaison OH qui vaut 1 si la
mol·ecule d’eau est li·ee par liaison hydrogene a travers OH a X− et 0 sinon.
Cette fonction de corr·elation est suppos·ee mono-exponentielle et son temps ca-
ract·eristique correspond au temps de vie des liaisons hydrogenes.
Nous avons effectu·e le calcul pour trois d·enitions de liaisons hydrogenes
diff·erentes [38, 39, 40]. Deux de ces d·enitions (continue et intermittente) se fo-
calisent sur la paire de mol·ecules d’eau initialement li·ees, alors que la derniere
d·enition (d’·echange) considere 3 mol·ecules d’eau : le donneur de liaison hy-
drogene, l’accepteur initial et l’accepteur nal[15]. Pour la d·enition intermit-
tente, θ(t) = 1 si la liaison hydrogene initiale existe, θ(t) = 0 sinon. Pour
d·enition continue, θ(t) = 0 si t > t0 ou t0 est l’instant ou la liaison hy-
drogene initiale se rompt (on applique des conditions absorbantes). Enn on ap-
plique la d·enition d’·echange pour laquelle, θ(t) = 0 si t > t1 ou t1 est
l’instant ou la liaison hydrogene avec le nouvel accepteur est cr·e·e [15, 16, 17].
Les gures 2.24, 2.25 et 2.26 repr·esentent la d·enition continue, intermittente
et d’·echange respectivement.
Le tableau 2.9 r·esume les dur·ees de vie ainsi obtenus pour les diff·erentes liai-
sons hydrogenes.
Le temps de vie des liaisons hydrogenes entre le uorure et l’eau est plus long
que celui entre l’iodure et l’eau ou entre eau et eau, quelle que soit la d·enition
utilis·ee. La liaison entre F− et H2O est la plus stable des trois, comme attendu
et comme le sugg·erait les r·esultats pr·ec·edents (distribution radiale la plus struc-
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FIG. 2.24  Fonctions de corr·elation conduisant au temps de vie des liaisons hy-
drogenes entre les halog·enures et l’eau et entre mol·ecules d’eau (d·enition conti-
nue).
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FIG. 2.25  Fonctions de corr·elation conduisant au temps de vie des liaisons hy-
drogenes entre les halog·enures et l’eau et entre mol·ecules d’eau (d·enition inter-
mittente).
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FIG. 2.26  Fonctions de corr·elation conduisant au temps de vie des liaisons
hydrogenes entre les halog·enures et l’eau et entre mol·ecules d’eau (d·enition
d’·echange).
d·enition H F −H2O I −H2O H2O −H2O
τcont (ps) 1.5±0.3 0.4±0.2 0.5±0.2
τinter (ps) 16.7±0.5 3.5±0.3 3.4±0.2
τexh (ps) 12.0±0.3 2.8±0.3 3.1±0.2
TAB. 2.9  Temps de vie des liaisons hydrogenes.
tur·ee) et les spectres exp·erimentaux qui montrent un d·ecalage vers le rouge de la
fr·equence de vibration de la liaison OH li·ees par liaison hydrogene a F − [41, 42].
Le temps de vie d’une liaison hydrogene entre l’iodure et l’eau est l·egerement
plus courte que celle entre mol·ecules d’eau et ce malgr·e la charge n·egative de
I−. La liaison hydrogene I− · · · HOH est plus faible que la liaison hydrogene
H2O · · ·HOH conrm·ee par le d·ecalage vers le bleu de la fr·equence de vibration
des liaisons OH des mol·ecules d’eau li·ees par liaison hydrogene a I− [12].
Enn, on remarque que le temps de vie d’·echange et le temps de vie continu
pour le uorure sont tres diff·erents. Les liaisons hydrogenes F − · · · HOH se
rompent donc assez fr·equemment et se reforment sans changer d’accepteur. Le
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temps de vie continu des liaisons hydrogenes ·echang·ees avec I− est court et du
meme ordre que celui de H2O.
Le temps de vie des liaisons hydrogenes τH20 > τI− est diff·erent de ce que
l’on attendait. En effet a cause de sa charge n·egative plus intense que la charge
partielle sur l’atome d’oxygene des mol·ecules d’eau, on imaginait une plus grande
stabilit·e de I− ···HOH par rapport a H2O ···HOH . Cependant la conguration et
la dynamique collective de la couche de solvatation semblent inuer grandement
sur la dur·ee de vie des liaisons hydrogenes.
Dans cette section, nous avons mesur·e et compar·e les temps de vie des liaisons
hydrogenes du systeme. La liaison F− · · ·HOH est tres stable et s’·echange tres
peu. La liaison I− · · ·HOH est labile, elle est plus faible que la liaison H2O · · ·
HOH et elle s’ ·echange plus facilement. Par la suite, nous ·etudions le temps de
r·esidence des mol·ecules d’eau dans la premiere couche des halog·enures pour voir
si les caract·eristiques des liaisons H se r·epercutent sur les temps de r·esidence dans
les couches d’hydratation. Par ailleurs, ces temps de r·esidence nous permettent de
prendre en compte les ph·enomenes collectifs dans le mouvement des mol·ecules
d’eau dans le voisinage des halog·enures.
2.6.3 Temps de re´sidence
De´finition classique
Dans cette section, nous calculons le temps de r·esidence des mol·ecules d’eau
dans la couche de solvatation des solut·es consid·er·es [36].
Ce temps caract·eristique permet de mesurer la stabilit·e ou la labilit·e de la
premiere couche autour de F−, I− et H2O. Plus ce temps est court plus les mol·ecules
d’eau vont rapidement de la premiere vers la deuxieme couche.
Comme pour la dur·ee de vie d’une liaison hydrogene le temps de r·esidence
est calcul·e a partir d’une fonction de corr·elation de la meme forme que l’·equation
2.9.
f(t) = 〈θ(0)θ(t)〉 (2.10)
Cependant la fonction d’Heaviside θ(t) vaut 1 si la mol·ecule d’eau consid·er·ee
appartient a la premiere couche, 0 dans le cas contraire. Cette fois ci N est le
nombre de mol·ecules d’eau pr·esentes dans la simulation.
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FIG. 2.27  Temps de r·esidence (temps d’excursion nul) des mol·ecules dans la
premiere couche de solvatation du uorure, de l’iodure, et de l’eau.
An de se d·ebarrasser des uctuations de la position des mol·ecules d’eau entre
la premiere et la deuxieme couche d’hydratation, on peut introduire un temps
d’excursion t*. L’id·ee est de permettre aux mol·ecules d’eau de sortir de la couche
consid·er·ee pendant un temps maximum t* [36]. Lorsqu’une mol·ecule est hors de
la couche pour une dur·ee inf·erieure a t*, on considere qu’elle n’a jamais quitt·e
celle-ci.
Dans la d·enition classique [36], on effectue le calcul du temps de r·esidence
pour trois t* diff·erents, t*=0, t*=2.0 ps et t∗ = ∞. Impey et al [36] ont introduit le
temps d’excursion t∗ = 2.0 ps an d’·eliminer les recroisements entre la premiere
et la deuxieme couche dans le bulk. Ils l’ont d·etermin·e en se basant sur leur calcul
de temps moyen de premier passage (mean rst passage time) de la premiere a la
deuxieme couche (1.8 ps). t∗ doit donc etre du meme ordre. Les gures 2.27, 2.28
et 2.29 repr·esentent respectivement ces trois fonctions de corr·elation.
Le tableau 2.10 reporte les valeurs de plusieurs simulations et celles extraites
de nos travaux.
La comparaison avec les autres simulations montre une grande disparit·e dans
les valeurs du temps de r·esidence. En effet la dynamique et donc les valeurs du
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FIG. 2.28  Temps de r·esidence (temps d’excursion de 2.0 ps) des mol·ecules dans
la premiere couche de solvatation du uorure, de l’iodure, et de l’eau.
temps (ps) t∗ halog·enure → F− I− H2O r·ef·erences
τ 0 10.7 1.75 2.3 [3]
τ 2.0 17.2 5.6 5.1 [3]
τcourt ∞ 13.5 1.65 1.0 [3]
τlong ∞ 29.75 7.4 5.0 [3]
τ 2.0 23.4 8.9 5.2 [26]
τ 2.0 - 8.8 ±0.6 - [43]
τ 0 6.0 ±0.5 2.7 ±0.5 2.5 ±0.2 Amoeba
τ 2.0 17.8 ± 0.5 4.7 ±0.5 4.7±0.2 Amoeba
τ inf 19.5 ± 0.5 7.5 ±0.5 7.6 ±0.2 Amoeba
TAB. 2.10  Comparaison entre les diff·erents temps de r·esidence.
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temps de r·esidence d·ependent du champ de force utilis·e.
En revanche, on note que les tendances entre les temps de r·esidence de l’io-
dure, du uorure et de l’eau sont similaires pour toutes les simulations. Le temps
de r·esidence autour de F− est beaucoup plus long que ceux autour H2O et I−, qui
sont pour leur part difcile a classer, car pour nos simulations ils sont du meme
ordre. Pour les autres travaux le temps de r·esidence est l·egerement plus lent au-
tour de l’iodure. Le long temps de r·esidence des mol·ecules d’eau dans la premiere
couche de F− r·evele la stabilit·e de la couche d’hydratation, issue notamment de
la force de la liaison hydrogene F− · · ·HOH .
Pour l’iodure, les diff·erences entre nos r·esultats et ceux des autres simulations
[3, 26, 43] ont plusieurs origines. Tout d’abord la d·enition de la premiere couche
de solvatation de l’iodure est difcile a d·eterminer pr·ecis·ement. Ensuite comme
I− est tres polarisable, l’utilisation d’Amoeba - le seul champ de force polari-
sable utilis·e dans les simulations report·ees ci dessus - peut prendre en compte des
ph·enomenes ignor·es dans d’autres simulations.
La proximit·e des temps de r·esidence autour de l’iodure et dans le bulk provient
principalement du temps de vie des liaisons H I− · · ·HOH et H2O · · ·HOH d·eja
tres similaires.
De plus, comme nous l’avons d·ecrit dans la section 2.5.5 il y a deux types de
mol·ecules d’eau dans la premiere couche de I−. Certaines mol·ecules sont li·ees
par liaison H au solut·e donc avec une dur·ee de vie a peine inf·erieure a une liaison
hydrogene entre mol·ecules d’eau. On peut penser que ces mol·ecules d’eau ont un
temps de r·esidence dans la premiere couche de l’iodure plus faible que celle des
mol·ecules d’eau autour d’une autre mol·ecule d’eau car I− · · ·HOH est plus faible
que la liaison hydrogene H2O · · ·HOH . D’autres H2O appartiennent a la couche
de solvatation de I− mais elles ne sont li·ees qu’a des mol·ecules d’eau, elles ont
donc un comportement proche du bulk.
Ces deux ph·enomenes expliquent la proximit·e des valeurs des temps de r·esidence
de l’iodure et de l’eau (sensiblement plus long autour de l’eau).
La grande diff·erence entre les temps de r·esidence autour du uorure pour t*=0
ps (6.0 ps) et t*=2.0 ps (17.8 ps) r·evele que lorsqu’une mol·ecule d’eau quitte la
premiere couche son retour dans les 2.0 ps suivantes est tres fr·equent. On pouvait
d·eja observer ce ph·enomene avec les temps de vie continus et intermittents des
liaisons hydrogenes F− · · · HOH du tableau 2.9 de la section 2.6.2 dont les
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FIG. 2.29  Temps de r·esidence (temps d’excursion inni) des mol·ecules dans la
premiere couche de solvatation du uorure, de l’iodure, et de l’eau.
valeurs tres diff·erentes (1.5 ps et 16.7 ps) sont aussi caract·eristiques de nombreux
retour dans la premiere couche.
En revanche les temps de r·esidence pour t*=2.0 ps et t*=∞ sont assez simi-
laires, ce qui implique que si une mol·ecule d’eau quitte pendant plus de 2.0 ps
la premiere couche, elle a peu de chance d’y retourner. On peut en conclure que
pour le uorure il y a beaucoup de recroisements sans la formation de produit
stable (deuxieme couche), mais quand le produit et form·e il n’y a pratiquement
pas de retour vers le r·eactif.
Le comportement autour de l’iodure est plus nuanc·e. Les diff·erences entre
τt∗=0.0 et τt∗=2.0 d’un cot·e et τt∗=2.0 et τt∗=∞ de l’autre n’afchent pas de tendance
particuliere. Les mol·ecules d’eau peuvent revenir dans la premiere couche apres
de longue dur·ee, ce qui implique qu’il y a un recroisement ·elev·e entre la premiere
et la deuxieme couche de l’iodure. Au contraire du uorure, pour l’iodure il y a
des recroisements possibles a partir d’un produit stable.
L’·etude des temps de r·esidence nous donne des informations suppl·ementaires
sur la labilit·e des couches de solvatation des halog·enures : compl·etant l’·etude des
temps de vie des liaisons H, la plus grande stabilit·e de la couche de F − devant
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celle de I− est conrm·ee.
Cependant la d·enition du temps de r·esidence classique contraint a l’utilisa-
tion d’un temps d’excursion d·eni arbitrairement (ind·ependamment du systeme
·etudi·e). Dans la suite nous utilisons une d·enition du temps de r·esidence qui s’at-
tache a ·eliminer ce parametre en se basant sur les propri·et·es chimiques du systeme.
De´finition des e´tats stables
Pour nous affranchir des uctuations thermiques non pertinentes de la position
des mol·ecules d’eau qui s’·echangent entre la premiere et la deuxieme couche,
sans avoir recours a un temps d’excursion, on utilise une nouvelle d·enition du
temps de r·esidence r·ecemment propos·ee et reposant sur la d·enition des ·etats
stables. [18, 17]. En effet, la valeur du temps d’excursion, t∗ = 2.0 ps quelque
soit le systeme ·etudi·e, est arbitraire et affecte sensiblement le temps de r·esidence
obtenu. L’id·ee est d’interpr·eter le passage de la premiere a la deuxieme couche
comme une r·eaction chimique entre deux ·etats stables. Le r·eactif et le produit
introduits doivent etre s·epar·es par une barriere sufsamment haute pour ·eviter les
recroisements.
Le calcul du temps de r·esidence est bas·e sur le meme type de fonction de
corr·elation que pr·ec·edemment,
f(t) = 〈θ(0)θ(t)〉 (2.11)
ou la fonction d’Heaviside θ(t) vaut 1 si initialement la mol·ecule i remplit
les conditions pour appartenir au r·eactif stable, et tant que la mol·ecule d’eau
n’entre pas dans la r·egion qui d·enit le produit stable. Lorsque la mol·ecule d’eau
consid·er·ee franchit (a l’instant t′) la frontiere de la zone du produit, θ(t′) = 0.
Enn on applique des conditions absorbantes au niveau du produit. Pour r·esumer
on ne considere comme r·eactives que les trajectoires qui sont initialement dans
l’·etat stable r·eactif et qui vont dans l’·etat stable produit [17].
Pour d·enir ces deux ·etats, nous devons utiliser les propri·et·es g·eom·etriques et
·energ·etiques des couches de solvatation associ·ees au solut·e. Pour cela on extrait
le prol d’·energie libre (Potential of Mean Force, PMF) [17] issu des distribu-
tions radiales gXO(r) et gXH(r), repr·esent·e dans les gures 2.30-2.32, et dont les
caract·eristiques sont report·ees dans le tableau 2.11.
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FIG. 2.30  Energie Libre extraite de la distribution radiale de l’eau autour du
Fluorure (potentiel de force moyen).
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FIG. 2.31  Energie Libre extraite de la distribution radiale de l’eau autour du
Iodure (potentiel de force moyen).
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FIG. 2.32  Energie Libre extraite de la distribution radiale de l’eau autour d’une
mol·ecule d’eau.
Le choix des frontieres qui ·etablissent le r·eactif et le produit se fonde sur 2
propri·et·es. D’une part, il faut que la barriere qui s·epare les deux ·etats soit suf-
samment ·elev·ee pour ·eviter le recroisement et d’autre part le temps de r·esidence
doit peu ·evoluer si l’on change l·egerement la d·enition des ·etats.
Pour le uorure, le prol d’·energie libre pr·esente une barriere signicative
entre r·eactif et produit que ce soit pour les atomes d’oxygenes ou d’hydrogenes.
Les cas de l’iodure et de l’eau sont plus ·epineux, car a priori il n’est pas possible
de d·enir une barriere sufsamment haute pour empecher tous les recroisements.
Nous avons utilis·e une d·enition d’·etats stables a 2 criteres, un sur la position
des oxygenes sur laquelle est d·enie les couches d’hydratation, un sur la posi-
tion des hydrogenes an d’obtenir une barriere mesurable plus importante entre
le r·eactif et le produit - barriere implicite dans l’utilisation d’un seul critere -, le
r·eactif ·etant d·eni par la mol·ecule d’eau li·ee par liaison H a X− au contraire du
produit.
Par souci de coh·erence et pour pouvoir comparer les diff·erents r·esultats nous
avons effectu·e les deux calculs (a 1 et a 2 criteres) pour chaque systeme. Les
d·enitions des ·etats stables sont dans le tableau 2.12. An de valider notre d·emarche,
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·energie F−Oeau ·energie I−Oeau ·energie OeauOeau
(kcalmol−1) (A˚) (kcalmol−1) (A˚) (kcalmol−1) (A˚)
Barriere 0.85 3.45 0.01 4.6 0.1 3.5
R·eactif -1.0 2.8 -0.45 3.6 -0.6 2.8
Produit -0.2 4.65 -0.03 4.95 -0.05 4.7
·energie F−Heau ·energie I−Heau ·energie OeauHeau
(kcalmol−1) (A˚) (kcalmol−1) (A˚) (kcalmol−1) (A˚)
Barriere 1.30 2.65 0.38 3.3 0.85 2.45
R·eactif -1.0 1.8 -0.23 2.7 -0.15 1.9
Produit -0.30 3.2 -0.15 4.0 -0.25 3.3
TAB. 2.11  Tableau r·ecapitulatif des donn·ees issues des Prols d’·energie libre.
R·eactif Produit
Solut·e lim. sup. O lim. sup. reac. H lim. inf. prod. O lim. inf. prod. H
Fluorure 3.1 2.3 4.2 2.9
Iodure 3.9 2.9 4.7 3.7
eau 3.0 2.1 4.25 3.0
TAB. 2.12  D·enition des ·etats stables.
nous avons v·eri·e qu’en faisant varier les limites des ·etats de 0.1 A˚ la valeur du
temps de r·esidence ne change pas signicativement (l’·evolution reste comprise
dans les barres d’erreurs ≈ ±0.5ps).
La gure 2.33 repr·esente la fonction temporelle associ·ee au temps de r·esidence
pour les ·etats stables a 1 critere. L’utilisation de 1 ou 2 criteres n’inuence que le
temps de r·esidence autour de l’iodure (3.6 ps → 3.8 ps), les autres restent in-
chang·es. Les r·esultats sont r·esum·es dans le tableau 2.13.
Comme pour le calcul classique, le temps de r·esidence des mol·ecules d’eau
est beaucoup plus long autour du uorure que pour l’eau bulk qui lui meme est
sup·erieur a celui autour l’iodure. τF−stable et τF
−
t∗=2.0 sont tres similaires, on peut en
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FIG. 2.33  Comparaison des temps de r·esidence, bas·es sur la d·enition des ·etats
stables, des mol·ecules dans la premiere couche de solvatation des halog·enures et
de l’eau (on applique des conditions absorbantes pour la deuxieme couche).
Solut·e F− I− H2O
τ resstable (ps) 17.2 (17.2) ± 0.5 3.6 (3.8) ± 0.4 4.5 (4.5) ± 0.2
τHBech (ps) 12.0±0.3 2.8±0.3 3.1±0.2
TAB. 2.13  Temps de r·esidence issus de la d·enition des ·etats stables τ resstable, le
temps extrait grace a 2 criteres est entre parentheses. Temps de vie d’·echange des
liaisons hydrogenes τHBexh .
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conclure que lorsque les mol·ecules d’eau quittent la premiere couche pendant
moins de 2.0 ps elles n’arrivent pas pour autant de maniere stable dans la deuxieme
couche. Cette remarque est aussi valable pour l’eau.
D’apres ces r·esultats la couche autour de I− est plus labile que celle au-
tour d’H2O, alors que le temps de r·esidence classique ·etait similaire pour I−
et H2O. De plus le fait que τ I
−
stable < τ
I−
t∗=2.0 montre que τt∗=2.0 prend en compte
des mol·ecules d’eau qui ont effectu·e un recroisement entre premiere et deuxieme
couche.
Enn si l’on compare les temps de r·esidence avec les temps d’·echange de liai-
sons hydrogenes pour F−, I− et H2O (Tab. 2.13), on remarque tout d’abord que
le temps de r·esidence est toujours sup·erieur au temps d’·echange car une mol·ecule
d’eau cr·ee une nouvelle liaison hydrogene avec une mol·ecule d’eau avant de se
stabiliser dans la deuxieme couche d’hydratation. On remarque que pour I− la
diff·erence entre τHBech et τ resstable est faible (∼ 1.0 ps), alors qu’elle est plus grande
pour H2O (∼ 1.5 ps) et tres importante pour F− (∼ 5.0 ps). Une mol·ecule d’eau
dans la premiere couche d’hydratation de l’iodure sort facilement et se stabilise
rapidement des qu’elle a trouv·e un nouvel accepteur de liaison hydrogene. Ce
processus est moins rapide pour l’eau et il est tres lent pour le uorure.
La diff·erence entre τHBech et τ resstable pour l’iodure est signicative d’un faible
nombre de recroisements pour l’·echange de liaisons hydrogenes entre I− et H2O,
du a la faiblesse de la liaison I− · · ·HOH . Au contraire la diff·erence entre τHBech et
τ resstable pour le uorure est signicative d’un grand nombre de recroisements pour
l’·echange de liaisons hydrogenes entre F− et H2O, du a la stabilit·e de la liaison
F− · · ·HOH . Notamment, on peut supposer que la majorit·e de ces recroisements
provient de la cr·eation de liaisons H2O · · ·HOH avec des mol·ecules d’eau de la
couche d’hydratation du uorure. En effet, la force de la liaison hydrogene avec
F− rend ces liaisons H2O · · ·HOH assez instables ce qui entrane beaucoup de
recroisements.
Nous avons d·etermin·e quelles ·etaient les dynamiques globales des couches
de solvatation des halog·enures, mettant en ·evidence la labilit·e autour de l’iodure
et la grande stabilit·e autour du uorure. Nous avons reli·e ces propri·et·es avec la
force de la liaison hydrogene entre solvant et solut·e. Dans la suite nous allons
nous focaliser sur l’·etude de la r·eorientation des mol·ecules d’eau autour des ha-
log·enures. Ce mouvement est directement impliqu·e dans la dynamiques du sol-
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vant, et il est le temps accessible par les exp·eriences de RMN [19][20] et de fsIRS
[12][13]. Il permet alors de classer les ions, en ions structurants - dont le temps de
r·eorientation des mol·ecules d’eau dans la premiere couche est plus lent que dans
le bulk - et d·estructurants - dont le temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau
dans la premiere couche est plus rapide que dans le bulk.
2.6.4 Temps de re´orientation des mole´cules d’eau autour des
haloge´nures
Comme nous l’avons d·ecrit dans la section 2.6.1, les exp·eriences de RMN
[19][20] et de spectrom·etrie ultra rapide [12, 13] mesurent les propri·et·es de la dy-
namique de r·eorientation des mol·ecules d’eau. Elles ont permis de classer les ions
structurants comme ralentisseurs de la r·eorientation des mol·ecules d’eau alors les
anions d·estructurants sont class·es comme acc·el·erateurs.
Au pr·ealable d’une ·etude d·etaill·ee des m·ecanismes qui r·egissent les mouve-
ments de rotation des mol·ecules d’eau (modele ·etendu de saut [15] [16]) nous
r·ealisons dans cette section la mesure directe de la r·eorientation du solvant en
fonction de la distance au solut·e an d’une part de v·erier si l’inuence de l’anion
correspond aux mesures des exp·eriences et d’autre part de rendre compte de la lo-
calisation de l’inuence des halog·enures sur la dynamique du solvant.
Pour cela, on extrait le temps caract·eristique des fonctions de corr·elation tem-
porelle des harmoniques sph·eriques d’ordre 1, 2 et 3 de l’orientation de mol·ecules
d’eau initialement dans la couche de solvatation consid·er·ee. On peut ·ecrire ces
fonctions de corr·elations d’ordre sous la forme
fn(t) = 〈Pn[ ˆOHi(0). ˆOHi(t)]〉 (2.12)
ou Pn est le polynome de Legendre d’ordre n et ˆOHi(t) le vecteur unitaire de
la direction de la liaison OH d’une mol·ecule d’eau.
Les gures 2.34 et 2.35 repr·esentent les fonctions de corr·elation temporelle
d’ordre 2. Les exp·eriences de RMN et de fsIRS ont acces aux valeurs du temps
de r·eorientation τ2, qui est donc le temps caract·eristique le plus int·eressant. En
effet τ1 peut etre d·eduit du temps de relaxation di·electrique τD mais varie de
2 a 7.5 ps selon le modele utilis·e [44, 45, 46] et τ3 n’a pas encore ·et·e mesur·e
exp·erimentalement.
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FIG. 2.34  Temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau dans le voisinage du
uorure. La fonction de corr·elation est calcul·ee sur les trajectoires des mol·ecules
d’eau initialement dans la couche consid·er·ee.
On reporte les temps caract·eristiques des trois ordres de fonction de corr·elations
dans le tableau 2.14.
Il est a noter que le calcul des fonctions de corr·elation est seulement appliqu·e
aux mol·ecules initialement dans la couche qui nous int·eresse. Donc pour t > 0
la mol·ecule d’eau peut sortir de la couche choisie. Cependant, comme nous le
verrons dans la section 2.7, la r·eorientation du solvant est directement impliqu·ee
dans l’·echange de mol·ecules d’eau entre couche. C’est an de prendre en compte
ce ph·enomene caract·eristique des couches consid·er·ees que nous appliquons ces
conditions initiales en laissant le loisir aux mol·ecules d’eau de changer de couche.
On v·erie que les temps de r·eorientation des mol·ecules au coeur de l’eau
tendent vers la meme valeur pour les simulations autour du uorure et de l’iodure
τ reor2 = 3.3ps ce qui donne une valeur de r·ef·erence pour comparer les temps des
diff·erentes couches.
Le temps de r·eorientation de la premiere couche du uorure est tres long
comme le sugg·erait les exp·eriences de RMN [19, 20].
De plus on remarque que des la deuxieme couche, le temps caract·eristique est
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FIG. 2.35  Temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau dans le voisinage de
l’iodure. La fonction de corr·elation est calcul·ee sur les trajectoires des mol·ecules
d’eau initialement dans la couche consid·er·ee.
d·eja tres proche au temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau dans le bulk. Le
uorure a donc une inuence tres localis·ee sur la dynamique du solvant, ce qui
conrme les r·esultats de l’analyse du r·eseau de liaison hydrogene rapport·ee dans
la section 2.5.8. Si on prend en compte les r·esultats de la section 2.6.3 sur le temps
de r·esidence des ·etats stable des mol·ecules d’eau dans la premiere couche de F −
(τ resstable = 17.2ps) ; la couche d’hydratation du uorure est pratiquement rigide
et se r·eoriente de maniere globale autour de F−. Cette dynamique de la couche
d’hydratation correspond a l’interpr·etation des exp·eriences fsIRS [12][13] pour
Cl−, Br− et I−.
Les temps de r·eorientation de l’eau autour de l’iodure sont plus rapides que
ceux autour du uorure. Le temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau de la
premiere couche est ·egalement plus rapide que la r·eorientation de l’eau bulk.
Cela peut se traduire par une mobilit·e accrue du solvant dans le voisinage du so-
lut·e, ce qui peut expliquer la baisse de la viscosit·e, et est en accord avec ce que
suggerent les exp·eriences de RMN. A l’instar du uorure, l’inuence de l’iodure
se limite a la premiere couche de solvatation pour la r·eorientation.
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halog·enure F− I−
τ1 τ2 τ3 τ1 τ2 τ3
1ere (ps) 9.2 5.3 3.9 5.8 3.0 2.0
2eme (ps) 7.2 3.5 2.4 6.3 3.5 2.3
3eme (ps) 6.3 3.2 2.4 6.2 3.4 2.5
4eme (ps) 6.2 3.2 2.4 6.2 3.4 2.5
TAB. 2.14  Temps de r·eorientation des mol·ecules selon les couches ; l’incertitude
sur les valeurs est d’environ ± 0.4 ps pour τ1, ± 0.2 ps pour τ2 et ± 0.1 ps pour
τ3.
Ces diff·erents temps caract·eristiques nous permettent de distinguer des diff·erences
dans les propri·et·es dynamiques du solvant autour des halog·enures. Cependant
cette mesure ne donne aucune id·ee sur le m·ecanisme qui r·egit la r·eorientation des
mol·ecules d’eau proche du solut·e. Pour cela nous allons nous int·eresser au mou-
vement de r·eorientation des mol·ecules d’eau en utilisant l’approche du modele
·etendu de saut d·evelopp·e dans l’·equipe [15, 16]. Comme nous le verrons dans
la prochaine section ce m·ecanisme non seulement explique la r·eorientation des
mol·ecules d’eau mais aussi leur passage d’une couche a une autre.
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2.7 Le mode`le de saut
La dynamique de r·eorientation des mol·ecules d’eau fut longtemps d·ecrite par
un mouvement diffusif, i. e. une s·erie de r·eorientations innit·esimales des liai-
sons OH control·ees par les uctuations thermiques. Ce modele introduit notam-
ment un m·ecanisme dont la premiere ·etape est la rupture de la liaison hydrogene
de la mol·ecule qui se r·eoriente, suivie de la r·eorientation par mouvements in-
nit·esimaux. A ce jour ce modele est tres r·epandu.
Laage et Hynes [15] [16] proposent un m·ecanisme ou la r·eorientation d’une
mol·ecule d’eau entrane la rupture et la cr·eation de liaisons hydrogenes par des
ph·enomenes concert·es au contraire du modele diffusif qui suggere que la rupture
de la liaison hydrogene et la r·eorientation de la mol·ecule d’eau interviennent suc-
cessivement. A la diff·erence du modele diffusif ou la r·eorientation s’opere par
·etapes diffusives innit·esimales, dans le modele de saut ·etendu [15] cet ·echange
de liaison hydrogene se fait par des sauts angulaires de grande amplitude d’une
liaison OH de la mol·ecule d’eau qui se r·eoriente, effectu·es sur des ·echelles de
temps tres courtes. Enn les r·esultats du modele de saut ·etendu [15, 16] sont
en bonne ad·equation avec les exp·eriences de RMN [19, 20] et les simulations
[15, 16], et l’application du modele de saut a la r·eorientation des mol·ecules d’eau
autour de Cl− [16] donne notamment une interpr·etation de la diff·erence entre
les temps extraits par les exp·eriences de spectrom·etrie ultrarapide [12] [13] et la
RMN [19, 20].
Dans cette section nous nous sommes appliqu·es a utiliser ce modele sur l’io-
dure et le uorure an d’extraire des diff·erences dans le m·ecanisme de r·eorientation
qui pourraient etre les sources des caracteres acc·el·erateurs et ralentisseurs de la
dynamique de l’eau de I− et de F−. Par ailleurs, ce modele est clef dans la pers-
pective de comprendre la dynamique de l’hydratation des halog·enures.
2.7.1 Les principes du mode`le de saut e´tendu
Dans le modele de saut les r·earrangements du r·eseau de liaison hydrogenes et
la r·eorientation des mol·ecules sont li·es. La r·eorientation d’une mol·ecule d’eau est
compos·ee de deux types de mouvements ind·ependants [15, 16] :
- Le mouvement par saut de grande amplitude, r·egit par un m·ecanisme concert·e,
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FIG. 2.36  Le m·ecanisme de saut d’un mol·ecule d’eau Wat∗ entre l’accepteur
initial X− et l’accepteur nal Of(wat).
qui entrane la rupture et la cr·eation de liaisons hydrogenes diff·erentes.
- Le mouvement diffusif qui s’exerce entre deux sauts successifs et corres-
pond a la r·eorientation de l’axe donneur-accepteur O∗X− de la liaison hydrogene
intacte (r·eorientation de r·ef·erentiel, Fig. 2.36).
La gure 2.36 repr·esente les ·etapes du m·ecanisme de saut d’une mol·ecule
d’eau initialement li·ee a l’halog·enure.
La r·eorganisation de l’environnement qui entrane la sur-coordination de l’ha-
log·enure et la sous-coordination de la mol·ecule d’eau Of d·eclenche le processus,
car la liaison O∗ − H∗ peut briser la liaison hydrogene avec X−, se r·eorienter
et cr·eer imm·ediatement une autre liaison hydrogene avec Of , ce qui minimise le
cout ·energ·etique de la rupture la liaison hydrogene X− · · ·HOH [15, 16].
La premiere ·etape du m·ecanisme est alors la sous-coordination de la mol·ecule
d’eau nale, et la sur-coordination de X−. Ensuite la nouvelle mol·ecule d’eau
entre dans la premiere couche de O∗ − H∗ alors que dans le meme temps X−
sort de la couche de solvatation (r·eactif dans la gure 2.36). L’·etat de transition
correspond a une liaison hydrogene bifurqu·ee, liaison hydrogene ou un hydrogene
donne une liaison a deux accepteurs, ici X− et Of .
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Enn il y a stabilisation de la nouvelle liaison hydrogene (produit Fig. 2.36).
Grace a ce m·ecanisme la mol·ecule d’eau initialement dans la couche de solvata-
tion de l’halog·enure sort de celle ci. Le m·ecanisme de r·eorientation entrane donc
l’·echange des mol·ecules d’eau entre la premiere et la deuxieme couche de X−.
An de comparer les temps extraits de ce modele avec les exp·eriences de
RMN [19][20] et de spectrom·etrie ultrarapide [12, 13], et comme les deux mou-
vements impliqu·es dans la r·eorientation des mol·ecules d’eau dans le voisinage
des halog·enures (saut et r·ef·erentiel) sont ind·ependants, on peut ·ecrire le temps ca-
ract·eristique de deuxieme ordre τX2 de la r·eorientation des mol·ecules d’eau dans
la premiere couche d’hydratation de X− [15, 16],
1
τX2
=
1
τXW,saut2
+
1
τX,ref2
(2.13)
ou τXW,saut2 est le temps caract·eristique de la r·eorientation par saut de grande
amplitude la liaison OH et τX,ref2 le temps caract·eristique de r·eorientation du
r·ef·erentiel.
Le temps de r·eorientation par saut est calcul·e en utilisant le modele de saut
d’Ivanov [47] pour lequel on considere que la mol·ecule qui saute est sph·erique
si bien que la probabilit·e de saut est la meme selon tous les axes - ce qui est
une bonne approximation car meme si les mol·ecules d’eau sont anisotropes, les
constantes de diffusion rotationnelles sont proches de la constante de diffusion
rotationnelle moyenne isotrope [15, 16, 47]
τ sautn = τ0/
(
1−
1
2n + 1
sin(n + 1/2)∆θ
sin∆θ/2
)
(2.14)
ou ∆θ est l’amplitude du saut et τ0 le temps moyen entre deux sauts - inverse
de la constante de saut - τXW0 = 1/k+ et τWX0 = 1/k−. τ0 correspond au temps
d’·echange de liaison hydrogene que nous avons introduit dans la section 2.6.2, il
faut noter que les d·enitions des liaisons hydrogenes pour le calcul de ce temps
sont plus strictes qu’usuellement an de ne prendre en compte que des ·echanges
entre ·etats stables et ·eliminer le ph·enomene de recroisement.
L’introduction de la r·eorientation du r·ef·erentiel est naturelle dans ce sch·ema,
en effet dans le modele de saut d’Ivanov [47] les mouvements sont g·es entre
les sauts, cependant la diffusion des mol·ecules d’eau engendrent la r·eorientation
dans l’espace de la liaison hydrogene initiale par le biais du r·earrangement de
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l’axe donneur-accepteur (O∗ −X− ici). On doit donc ajouter cette contribution a
celle due aux sauts, ce modele est nomm·e le modele ·etendu de saut. On calcule le
temps de r·eorientation du r·ef·erentiel de maniere directe en extrayant la fonction
de corr·elation d’orientation de la mol·ecule d’eau consid·er·ee entre deux sauts [15,
16]. Ce temps correspond au temps mesur·e par la spectroscopie femtoseconde
[12][13]. En effet, la fsIRS mesure le temps de r·eorientation τ2 des liaisons OH
dont le temps de relaxation de l’excitation de la vibration est long devant celles qui
sont li·ees par liaison hydrogene a une mol·ecule d’eau, i.e. celles qui restent li·ees
par liaison hydrogene a X− (a l’exception de F−) et se r·eorientent de maniere
diffusive. La spectroscopie femtoseconde est donc sensible a la r·eorientation du
r·ef·erentiel [16].
Si on applique le modele ·etendu de saut a l’eau bulk (saut entre mol·ecules
d’eau) et a la premiere couche de solvatation des halog·enures (saut entre X− ·
· · HOH et H2O · · · HOH), on peut confronter nos r·esultats avec ceux de la
RMN grace a l’·equation 2.8, et d·eterminer quelles sont les importances relatives
des contributions (saut et r·ef·erentiel) a la r·eorientation des mol·ecules d’eau dans
le voisinage de X−. De plus grace aux parametres g·eom·etriques que l’on extrait
lors des sauts, on peut mettre en ·evidence la r·eorganisation de l’environnement
(distance X−O∗, distance O∗−Of etc.), processus clef des m·ecanismes des sauts
consid·er·es.
Dans un premier temps, nous nous sommes int·eress·es au saut entre deux
mol·ecules d’eau an d’une part de v·erier nos simulations en les comparant aux
travaux de Laage et Hynes [15] et pour d’autre part obtenir une r·ef·erence a l’·etude
des deux autres sauts impliqu·es dans nos simulations.
2.7.2 Le saut entre deux mole´cules d’eau
Dans cette section, nous appliquons le modele de saut ·etendu sur l’eau bulk.
Cette ·etude, d·eja effectu·ee, avec un modele d’eau non polarisable (SPC-E) dans
la r·ef·erence [15], a pour but d’·etablir une r·ef·erence pour ·evaluer l’inuence de
chaque ion sur la dynamique de sa couche d’hydratation. Outre les temps de sauts,
de r·eorientation de r·ef·erentiel et l’amplitude du saut, on extrait des parametres
g·eom·etriques impliqu·es dans le saut tels que les distances O∗−X−, O∗−Of (wat)
ou X−−Of (wat). Ces caract·eristiques permettent de donner une id·ee plus pr·ecise
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FIG. 2.37  Repr·esentation des parametres (distances et angles) extraits lors du
saut consid·er·e. Ici X− correspond au premier accepteur (F−, I− ou un oxygene
pour une mol·ecule d’eau) ; ∆θ l’amplitude du saut, est l’angle ̂X−O∗Of lorsque
le saut a lieu ; θ est l’angle que fait O∗H∗ avec la bissectrice de ̂X−O∗Of ; les
autres parametres sont les diff·erentes distances impliqu·ees dans le saut.
du m·ecanisme de r·eorientation.
Ces parametres sont sch·ematis·es dans la gure 2.37.
Lors de l’·echange de partenaire de la liaison O∗H∗ qui prend place lors du saut
par une r·eaction chimique, le r·eactif et le produit sont de meme nature. L’·evolution
des parametres g·eom·etriques est donc sym·etrique par rapport a l’·etat de transition
(·etat ou O∗H∗ a une liaison hydrogene bifurqu·ee, t=0 dans les graphes).
Dans la gure 2.38, on repr·esente l’amplitude ∆θ, l’angle θ ainsi que l’angle
hors du plan (X−, O∗, Of ) de la liaison O∗H∗ ; le graphe (Fig. 2.39) repr·esente les
principales distances lors du saut ; les ·evolutions de ces valeurs sont parfaitement
sym·etriques comme attendu.
L’·etude des distances montre que le nouvel accepteur p·enetre l·egerement dans
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FIG. 2.38  Les angles impliqu·es dans le m·ecanisme de saut entre deux mol·ecules
d’eau.
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FIG. 2.39  Les distances impliqu·ees dans le m·ecanisme de saut entre deux
mol·ecules d’eau.
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FIG. 2.40  Temps caract·eristique de r·eorientation des mol·ecules d’eau li·ees par
liaison hydrogene a un Fluorure, un Iodure, ou une mol·ecule d’eau (temps de
r·eorientation du r·ef·erentiel, i.e. temps de r·eorientation entre les sauts).
la premiere couche du premier, et donc subit l·egerement son inuence.
On a trac·e aussi les fonctions de corr·elation temporelle desquelles on tire le
temps de r·eorientation du r·ef·erentiel (Fig. 2.40) et le temps de saut (Fig. 2.41).
On reporte les caract·eristiques du saut dans le tableau 2.15. Dans la suite, nous
·etudions les sauts entre halog·enures et l’eau pour conclure sur les parametres im-
portant de la r·eorientation des mol·ecules d’eau dans le voisinage des anions qui
d·eterminent leurs effets ralentisseurs/acc·el·erateurs sur la dynamique du solvant.
2.7.3 Le saut entre l’haloge´nure et une mole´cule d’eau
Nous avons appliqu·e le modele de saut ·etendu pour les mol·ecules initialement
li·ees a F− ou I−. En plus du m·ecanisme de r·eorientation des mol·ecules d’eau de
la couche d’hydratation, on pourra d·eterminer le m·ecanisme d’·echange entre la
premiere et la deuxieme couche et compl·eter l’·etude des m·ecanismes d’·echange
entre la premiere et la deuxieme couche d’hydratation pour les halog·enures.
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FIG. 2.41  Temps caract·eristique des sauts entre les halog·enures et l’eau (p·eriode
de saut) ; temps de vie de la liaison hydrogene entre l’eau et l’halog·enure avant
qu’il ne se forme une liaison hydrogene avec un autre accepteur.
Le Fluorure
L’·evolution des diff·erents angles pour le saut F− → Owat est report·ee dans
la gure 2.42. Contrairement au saut Owat → Owat les trajectoires ne sont pas
sym·etriques de par la nature diff·erente du r·eactif (O∗H∗ li·e a F−) et du produit
(O∗H∗ li·e a Owat). L’amplitude de saut est tres similaire a celle entre mol·ecules
d’eau (62◦ contre 65◦).
Le graphe (Fig. 2.43) reportant les distances montre que le nouvel accepteur
(Of ) ne p·enetre pas dans la couche d’hydratation du uorure ([F −Of ]min > 3.3
	A) a cause de la taille r·eduite et de la stabilit·e de celle ci. Cette grande stabilit·e,
provenant de la force de la liaison hydrogene avec le uorure, est re·et·ee par un
temps de saut tres lent de ∼ 12.0 ps (Fig. 2.41) en ad·equation avec le PMF (Fig.
2.30).
Enn nous avons report·e l’·evolution du nombre de liaisons hydrogenes donn·ees
a F− et a Of lors du saut dans la gure 2.44. L’environnement se r·earrange de telle
maniere que le nombre de liaisons H donn·ees au uorure augmente l·egerement
pendant que celui de Of diminue. Ceci facilite l’entr·ee du nouvel accepteur dans
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FIG. 2.42  Les angles impliqu·es dans le m·ecanisme de saut entre le uorure et
une mol·ecule d’eau.
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FIG. 2.43  Les distances impliqu·ees dans le m·ecanisme de saut entre le uorure
et une mol·ecule d’eau.
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FIG. 2.44  Evolution du nombre de liaisons donn·ees au premier et au second
accepteur lors du saut d’une mol·ecule d’eau entre un halog·enure et un mol·ecule
d’eau.
la premiere couche de O∗ et a la frontiere de la couche de F−, qui est l’·etape
cin·etiquement d·eterminante [48]. Puis O∗H∗ se r·eoriente en effectuant un saut
angulaire et enn O∗ quitte la couche d’hydratation du uorure.
L’Iodure
Les gures 2.45 et 2.46 pr·esentent respectivement les ·evolutions des angles
et des distances lors du saut I− → Owat. Dans ce cas aussi l’·evolution des pa-
rametres g·eom·etriques n’est pas sym·etrique par rapport a l’·etat de transition. Ici,
l’amplitude du saut est signicativement plus importante que pour les cas de l’eau
et du uorure (73◦ pour I− contre 65◦ et 62◦ pour F− et H2O respectivement).
Les distances pertinentes lors du saut sont tres asym·etriques a cause des ca-
ract·eristiques g·eom·etriques tres diff·erentes des liaisons hydrogenes composant
r·eactif et produit.
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FIG. 2.45  Les angles impliqu·es dans le m·ecanisme de saut entre l’iodure et une
mol·ecule d’eau.
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FIG. 2.46  Les distances impliqu·ees dans le m·ecanisme de saut entre l’iodure et
une mol·ecule d’eau.
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Parametres F−-H2O I−- H2O H2O- H2O
∆θ amplitude (degr·es) 62 73 65
τ0 temps de saut (ps) 12.0 2.8 3.1
τ ref2 = τ
OO
2 (ps) 11.2 10.5 9.0
τ saut2 Ivanov (ps) 14.3 2.8 3.5
τ sautetend.2 saut ·etendu (ps) 6.3 2.2 2.5
τ reor2 MD (ps) 5.3 3.0 3.3
TAB. 2.15  Les caract·eristiques des sauts impliqu·es dans les systemes
eau/halog·enures. ∆θ est l’amplitude du saut (Fig. 2.37) ; τ0 est le temps ca-
ract·eristique de saut (Fig. 2.41) ; τ ref2 est le temps de r·eorientation du r·ef·erentiel
(Fig. 2.40) ; τ saut2 est le temps de r·eorientation des mol·ecules issues du saut ·etablit
grace a l’·eq. 2.14 ; τ sautetend.2 est le temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau
issues du modele de saut ·etendu (·eq. 2.13) [15, 16].
Temps de re´orientation
Dans le tableau 2.15, on reporte les temps caract·eristiques des sauts que nous
avons ·etudi·es an de pouvoir les comparer et d’extraire les propri·et·es dynamiques
pertinentes qui d·enissent les solvatations de F− et I−.
Tout d’abord, on remarque que les temps de r·eorientation provenant du modele
de saut ·etendu corroborent le caractere structurant et d·estructurant des deux anions
(i.e. ralentisseur/acc·el·erateur)
τ reor,saut,F
−
2 > τ
reor,saut,H2O
2 > τ
reor,saut,I−
2
Le temps de r·ef·erentiel ne varie pas beaucoup selon les accepteurs, en re-
vanche le temps de saut ·evolue ·enorm·ement selon le solut·e (12.0 ps pour F −
et 2.8 ps pour I−). Dans le m·ecanisme de r·eorientation autour du uorure les
deux contributions (r·ef·erentiel et saut) sont ·equivalentes, alors que pour l’iodure
la contribution de la r·eorientation du r·ef·erentiel est presque n·egligeable. Cette
diff·erence de poids entre les contributions est la clef pour distinguer les propri·et·es
entre structurant et d·estructurants. D’une part les mol·ecules d’eau autour du uo-
rure se r·eorientent de maniere importante par un m·ecanisme diffusif (r·ef·erentiel),
80 CHAPITRE 2. SUR L’HYDRATATION DES HALOGE´NURES
d’autre part l’eau dans le voisinage de l’iodure se r·eoriente principalement par le
m·ecanisme concert·e de sauts entre accepteurs de liaison hydrogene.
Comparaison avec l’expe´rience
Nous comparons maintenant les r·esultats du modele de saut ·etendu avec les
r·esultats exp·erimentaux issus de la spectroscopie RMN[19, 20] et de la spectro-
scopie infrarouge femtoseconde[12, 13].
Le rapport des temps de r·eorientation a comparer au facteur de ralentissement
de la RMN est d·etaill·e dans le tableau 2.16.
Parametres F− I−
coefcient B’ 0.14 -0.08
τ reor2,X−/τ
reor
2,bulk (RMN) 2.3 (nhyd ≈ 6) 0.5 (nhyd ≈ 9)
τ reor2,X−/τ
reor
2,bulk (saut) 2.5 0.88
TAB. 2.16  Comparaison du rapport entre les temps de r·eorientation des
mol·ecules d’eau autour des halog·enures et au coeur de l’eau (bulk).
L’accord entre les r·esultats du modele et les mesures de RMN est globalement
bon. Il est excellent pour le uorure mais est plus approximatif pour l’iodure. Pour
ce dernier, l’effet d’acc·el·eration de la dynamique de l’eau autour de I− est sous-
estim·e dans les simulations. L’origine de cette diff·erence est encore obscure et
pourrait provenir du champ de force.
La technique utilis·ee dans les exp·eriences de spectroscopie infrarouge femto-
seconde leur donne acc·es au temps de r·eorientation du r·ef·erentiel de l’iodure que
l’on a obtenu dans le modele ·etendu de saut. La comparaison de nos temps de
r·ef·erentiel avec les mesures de la fsIRS nous permet donc de v·erier une nouvelle
fois la qualit·e de nos r·esultats.
Ce temps est mesur·e a 7.5 ps pour l’iodure [12] que l’on compare avec les 10.5
ps (Tab. 2.15 extait de nos simulations). Ces deux temps ne sont pas exactement
·egaux mais ils sont cependant d’un ordre de grandeur similaire, qui en font, dans le
modele ·etendu de saut, la contribution minoritaire a la r·eorientation des mol·ecules
d’eau. De plus, l’·ecart entre les deux valeurs provient de la barre d’erreur sur la
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valeurs des exp·eriences et des simulations et du fait que l’exp·erience ne mesure
pas rigoureusement le temps de r·ef·erentiel des mol·ecules d’eau dans le voisinage
de l’iodure que nous mesurons.
2.8 Conclusion
Dans ce chapitre, nous avons ·etudi·e par des simulations de dynamique mol·eculaire
et un modele analytique l’hydratation des ions uorures et iodures an de com-
prendre a l’·echelle mol·eculaire ce qui diff·erencie un ion dit structurant comme F−
et un ion d·estructurant comme I−.
Nous avons d’abord r·ealis·e une ·etude structurale du r·eseau de liaisons hy-
drogenes form·e par les mol·ecules d’eau autour de ces deux ions. Les structures
d·etermin·ees a partir de nos simulations avec le champ de force polarisable Amoeba
conduisent a des distributions radiales et des nombres de coordination en bon ac-
cord avec les donn·ees exp·erimentales disponibles (diffraction de rayons X et dif-
fraction de neutrons) et avec d’autres simulations num·eriques (QM/MM, CPMD).
Cette ·etude structurale montre que dans le cas du uorure la premiere couche
d’hydratation est compacte et nettement s·epar·ee de la deuxieme couche, alors que
dans le cas de l’iodure elle est large et mal s·epar·ee de la deuxieme couche. La
couche d’hydratation de l’iodure contient deux types de mol·ecules d’eau : cer-
taines sont li·ees par liaison hydrogene a I−, alors que d’autres ne sont li·ees qu’a
des mol·ecules d’eau mais se trouvent a faible distance de l’anion. L’·etude de la
structure du r·eseau de liaisons hydrogenes de l’eau autour des deux ions illustre
l’ambiguit·e des termes structurant/d·estructurant. En effet, l’ion F−, class·e comme
structurant, forme des liaisons hydrogenes tres fortes avec les mol·ecules d’eau
l’entourant et impose une structure diff·erente de celle du bulk ; il d·estructure donc
le r·eseau de liaisons hydrogenes de l’eau. Au contraire, pour I− qui est consid·er·e
comme d·estructurant, la liaison entre l’ion et les mol·ecules d’eau est plus faible
qu’entre deux mol·ecules d’eau : ceci incite les mol·ecules d’eau de la premiere
couche d’hydratation a favoriser les liaisons entre mol·ecules d’eau et renforce
la structure de l’eau. Cependant, l’·etude du caractere t·etra·edrique de l’environ-
nement des mol·ecules d’eau situ·ees dans la premiere couche d’hydratation de
chacun de ces deux ions ne conduit a aucune diff·erence notable entre F− et I−.
Nous avons ensuite ·etudi·e la dynamique de r·eorganisation de la couche d’hy-
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dratation de ces deux ions. Du point de vue dynamique, un ion structurant a un
effet ralentisseur sur la dynamique des mol·ecules d’eau l’entourant, alors qu’un
ion d·estructurant a un effet acc·el·erateur. Cette ·etude dynamique a tout d’abord
conrm·e la force de la liaison hydrogene entre F− et l’eau, et la faiblesse de la
liaison entre I− et l’eau, qui se manifestent dans les temps de vie des liaisons hy-
drogenes que nous avons calcul·es. Nos simulations ont conrm·e les effets respec-
tivement ralentisseur et acc·el·erateur de F− et I− mesur·es exp·erimentalement par
spectroscopie RMN[19, 20] : les mol·ecules d’eau de la couche d’hydratation de
F− se r·eorientent plus lentement que dans l’eau bulk, alors que celles de la couche
d’hydratation de I− se r·eorientent plus rapidement. Nous avons ensuite ·etudi·e
l’origine de ce ralentissement et de cette acc·el·eration en utilisant le modele de
saut ·etendu. Ce modele, r·ecemment propos·e dans l’·equipe[15, 16], permet de re-
lier le temps de r·eorientation des mol·ecules d’eau au m·ecanisme de r·eorientation,
qui repose sur une combinaison de sauts angulaires lors de l’·echange d’accep-
teur de liaison hydrogene, et de mouvements de r·eorientation diffusifs entre deux
sauts. En raison de la force de la liaison hydrogene F− · · ·OH2, la fr·equence des
sauts est beaucoup plus faible que dans le bulk. Par contre, la liaison I− · · ·OH2
·etant faible, la fr·equence des sauts est l·egerement plus ·elev·ee que dans le bulk. La
r·eorientation diffusive entre les sauts est analogue entre ces diff·erents systemes.
Alors qu’elle ne contribue que faiblement au temps de r·eorientation global pour
l’eau bulk ou autour de I−, elle devient plus importante que la r·eorientation par
sauts autour de F−. La r·eorientation par saut des mol·ecules d’eau autour des ha-
log·enures se traduit par un d·epart de la mol·ecule d’eau vers la deuxieme couche
d’hydratation : l’effet ralentisseur ou acc·el·erateur sur la r·eorientation se manifeste
donc ·egalement dans les temps de r·esidence des mol·ecules d’eau autour des ions.
Le temps de r·esidence autour de F− est calcul·e comme ·etant tres long par rapport
au bulk, alors que ce temps est plus court que le bulk pour I−. Du point de vue dy-
namique, la diff·erence principale entre F− et I− se trouve donc dans la fr·equence
des ·echanges d’accepteur de liaison hydrogene pour une mol·ecule d’eau initiale-
ment li·ee a l’anion. L’·etude actuellement en cours des diff·erentes contributions
a l’·energie libre d’activation de ce processus d’·echange qui peut etre consid·er·e
comme une r·eaction chimique devrait permettre d’accrotre la compr·ehension
mol·eculaire des effets structurants et d·estructurants.
Chapitre 3
A polyatomic anion : the nitrate ion
NO−
3
The nitrate ion NO−3 is involved in many chemical and biological reactions,
and it is the subject of many experimental studies [49, 3, 50, 51]. Accordingly,
the molecular details of the hydration of this anion, in both its static and dynamic
aspects, are of interest, just as for the halide ions discussed previously in this
thesis.
The fact that the nitrate ion is molecular leads to additional aspects not present
for the halides, namely infrared and Raman spectroscopic features of nitrate can
provide additional information on its hydration in dilute and concentration solu-
tions. For example, in bulk aqueous solution, several infrared (IR) and Raman
investigations have revealed that both the concentration and the counter-cation
have an inuence on the spectral bands of NO−3 [52, 53, 54, 55].
Indeed, the vibrational spectroscopy of the nitrate ion in water exhibits quite
interesting features. The isolated nitrate anion is nominally planar and has D3h
[56] symmetry and the net negative charge is equally distributed among the three
equivalent oxygen atoms. In a polar solvent such as water, infrared spectra and
Raman spectra show a double peak in the asymmetric stretching mode compared
to the gas phase spectra [57], [58]. This is evidently the consequence of some sort
of asymmetric solvation of the anion by the aqueous environment which can break
this symmetry and partially localize the negative charge.
NO−3 is also a weak structure breaker anion [19, 20]. Using many of the same
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methods that we employed in Chapter 1 for the Halide ions, we can perform an
analysis of the solvation of nitrate ion in aqueous solution, in terms of both the
static structure and the hydration dynamics in order to shed light on relevant me-
chanisms which are the source of the ion’s structure breaker character. The key
features of the nitrate ion which differentiate it from the halides are, of course,
that it is molecular, and that the single net negative charge is (presumably) deloca-
lised over its three oxygen sites. These features should lead to hydration structure
and dynamical behavior differing from those of the Halides.
Along these lines, we anticipate ultrafast infrared spectroscopy will open up
a broad new eld of investigation of anionic solvation mechanisms. Since the
nitrate ion has such a widespread importance, it should be the future target of
such experiments. Therefore numerical simulation investigation of the solvation
of nitrate ion will help to interpret such experiments, and the current studies should
be helpful not only in their interpretation, but also in motivating new experiments.
Moreover, the nitrate ion is very abundant in the atmosphere. It is found in
many atmospheric aerosols, and it plays an important role in many atmospheric
chemical processes [53, 54, 59, 60, 61, 62]. Focussing here on only one example,
the sea aerosols coming from wave action, or mineral dust produced by the wind
over soils, can be entrained in the atmosphere for weeks. These aerosols, which are
transported through polluted environments, can be highly heterogeneously reac-
tive with nitrogen oxides like NO2, NO−3 , HNO3 and N2O5 to yield nitrate salt
products. Because of their physicochemical properties (scattering and absorption
solar radiation by particles), these nitrate salt aerosols have an inuence on climate
forcing [53, 54]. An important aspect for the present Chapter is that it has been
shown that the aqueous environment of nitrate in such aerosols controls the rate
and the extent of chemical reaction between sea salt or mineral dust and nitrogen
oxides [53, 54].
Finally, due to the involvement of nitrate ion in heterogeneous processes in
the above and other interfacial environments, many recent structural computatio-
nal studies have addressed the issue of the location of nitrate with respect to an
aqueous interface in [61], [62], [59]. These works have produced conicting re-
sults concerning the propensity for nitrate for the air-water interface, i.e., whether
the ion would be preferentially found at the surface or in the bulk of the solu-
tion. Some studies [62] predict that the coordination around a nitrate anion near
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the interface differs from the water coordination around the ion in the bulk of the
aqueous solution, and suggest that nitrate anions could exhibit unique interfacial
chemistry. From this point of view (propensity, unique chemistry) the solvation
mechanism of nitrate in bulk water can bring some clues to help understand these
phenomena.
In the remainder of this Chapter, we will analyse the hydration of nitrate ion
employing the same methods that we used for Halides chapter. We start by charac-
terising the solvent structure in the vicinity of the ion through the standard rdf and
coordination number (section 3.2.3). Then, we examine the inuence of nitrate
ion on the solvent H-bond network by calculating tetrahedral parameters (section
3.2.6) of water molecules and by investigating water pairs around the nitrate ion
(section 3.2.7). Subsequently, we extract dynamical times involved in the solva-
tion mechanisms (H-bond lifetimes, residence times in sections 3.3.1, 3.3.2 and
3.3.3 respectively) and then examine the water molecules’ reorientation behavior
next to the anionic solute through the jump model analysis (section 3.4). Some
concluding remarks are given in section 3.5.
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3.1 Simulation method
We wish to have a simulation method with applies to the nitrate ion symmetry
breaking issue as well as to the structure and dynamics of the water molecules
solvating the ion. In order to model the symmetry breaking of nitrate ion in water
we need to use a force eld which is able to model the changing charge distribution
of its atoms.
Because its uses a standard potential previously constructed to reproduce some
given properties, a classical force for the anion eld is not sufcient for this pur-
pose, since it does not take into account changes of the nature of the ion’s charge
distribution, bond lengths and character, angles etc. In order to address this aspect,
we have used the QM/MM method to run simulations in which the nitrate anion
is treated at the QM level, while the surrounding water molecules interact with
each other via a classical force eld (g. 3.1). Such a treatment of only the ion’s
quantum electronic structure is justied by the small charge transfer between the
nitrate ion and the surrounding water molecules [52].
As mentioned in the QM/MM appendix C, we have used the modied CHARMM/GAMESS-
us [63, 64, 65] interface. The system is dened by 1999 water molecules, and 1
nitrate anion. The box length is 39.1 A˚ and the density is 0.997 gcm−3. After a
50 ps equilibration at 300 K, we performed 3 independent microcanonical simu-
lations of approximately 200 ps with periodic boundary conditions. The timestep
is 0.5 fs. The water model is the rigid TIP4P model from the CHARMM 22 force
eld [63, 64]. We treated electrostatic interactions in the direct space with a cut-off
of 18.0 A˚, and 12.0 A˚ for the van der Waals interactions. We use the anion-water
interaction Lennard-Jones parameters from Dang’s force eld [61]. Moreover we
used a smoothing potential for the electrostatic interaction between nitrate and
water molecules. This smoothing potential, described in the QM/MM appendix
C, extends from 15 to 18 A˚ from the nitrogen atoms.
We have treated the nitrate in QM with the Restricted Hartree Fock level me-
thod [66], and used Double Zeta basis set [67] with diffuse and polarisation func-
tions [30]. This RHF method is sufcient to extract the nitrate anion geometry and
charges while we used a large basis set with diffuse and polarizable functions in
order to take into account the ionic character of the solute.
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FIG. 3.1  QM and MM regions for the nitrate-water system.
3.2 Structural analysis
In the same fashion as for the structural part 2.5 of the Halides chapter, we
present here the structural results extracted from our simulations. In order to va-
lidate our method, we compare our radial distribution functions (rdf) with both
those extracted from other simulations and those extracted from experiments.
3.2.1 Scattering Experiments
Experimental data from X-ray diffraction and neutron scattering [68, 69, 70,
71] experiments on nitrate solutions have been obtained at high concentrations
in order to extract a good signal to noise ratio, a feature which will complicate
the comparison with the present calculations. Table 3.1 compiles and compares
the high concentration experimental data with our low concentration simulation
results.
There is disagreement between X-ray and neutron scattering experimental
conclusions concerning the hydration structure around the nitrate ion. X-ray mea-
surements on two different solutions, NH4NO3 and NaNO3 [68, 69]. Caminiti
claims in ref [69] that the counter ion has a large inuence on the rst hydration
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Method X-rays X-rays Neutr. scatt. Neutr. scatt. QM/MM
Reference [68] [69] [70] [71] here
c (molL−1) 8 5-7 5.55 7.8 0.028
cation NH+4 Na+ Na+ Na+ -
Water H2O H2O D2O D2O TIP4P
1st max gNO(r) (A˚) 3.4 3.1-3.45 3.7 ax :2.65 rad :3.4 3.5
1st max gNH(r) (A˚) - - 2.7 ax :2 rad :2.65 2.7
1st max gOOwat(r) (A˚) - 2.92 - - 2.75
nNO - - - 4.7 11.7
nNH 9 6 5.0 ± 0.5 - 10.7
nOO - - - - 3.7
nOH - - - - 2.7
TAB. 3.1  Comparison of all the structural data extracted from different experi-
ments and from our simulations.
shell. For the NH+4 counter ion, this author observed a tetrahedral conguration
of water molecules around each ONO−
3
with the coordination number nNH ≈ 9,
while for the Na+ counterion, nNH ≈ 6, whith a hexahedral conguration.
In contrast with the NH+4 solution results, but closer to the Na+ solution
results, Neutron Scattering experiments [70] [71] with Na+ counterion indicate
a different solvation shell with fewer water molecules solvating the nitrate anion
(nNO ≈ 4.7, nNH ≈ 5.0). As will be discussed in more detail below, these coordi-
nation numbers differ from our simulation results. On the other hand, the locations
of the rst maxima of gNO(r) and gNH(r) are similar for all experiments and our
simulation.
Despite this agreement concerning g(r) maxima, we note that our coordina-
tion numbers are about a factor of two larger than the experimental estimates (at
least for Na+ counterion) : we nd more water around nitrate (nNO ≈ 11.7) and
around each oxygen (nOO ≈ 3.7) with less than 3 hydrogen atoms in the rst
shell of each ONO−
3
(nOH ≈ 2.7). These coordination numbers suggest that our
low concentration simulation gives a more structured hydration than do the high
concentration experiments, namely the number of hydrogen bonds with ONO−
3
is
greater than expected from experiments ; on the other hand, they correspond to
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FIG. 3.2  The different coordination numbers for the nitrate-water system.
expectations based on the number of lone pairs on the nitrate ion. In gure 3.3
we represent a snapshot of a common conguration of solvent around the nitrate
anion in our simulations.
One further aspect of these experimental results can be addressed. Neilson et al
[71] - based on high concentration X-ray measurements - indicate that two kinds
of waters coexist in the vicinity of nitrate. Some waters are in the plane of the
nitrate anion (radial waters) and generally make H-bonds to the ONO−
3
, while the
waters of the second kind are located on the top or the bottom of the plane (axial
waters) and are H-bonded to another water molecule rather than to the ion. In
order to examine this question for our simulated results, we consider the difference
between the summed of nitrate oxygen coordination number (3nOO = 11.4) and
the nitrogen coordination number (nNO = 11.7).
These two values show that there are very few water molecules in the rst shell
of NNO−
3
which do not belong to the solvation shell of any nitrate oxygen ONO−
3
.
If we compare the sum of the three ONO−
3
rst shell volumes and the NNO−
3
rst
shell volume, we see that the difference is the volume on the top and bottom of the
nitrogen atoms. Therefore since 3nOO ≈ nNO, we can conclude that there are no
water molecules in these parts of space for the rst shell. Consequently we do not
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FIG. 3.3  Snapshot of the water (TIP4P model) conguration around the nitrate
in our simulation (distances are in 	A).
conrm the existence of both axial and radial waters in our simulations. Again,
the snapshot gure 3.3 gives an impression of a typical arrangement of the waters
around the nitrate ion. We need to mention that the some waters seem on the top
and the bottom of the nitrate anion because of the perspective in this gure.
3.2.2 Numerical Experiments
The simulations with which we compare our work are those of Dang [61],
Rode [72] Minofar [60] and Salvador [59]. Dang used a polarizable force eld -
the polarisation is localized on the nitrogen atom for nitrate - and ran the simu-
lation in the NPT ensemble with periodic boundary conditions at 300 K, while
both Salavador and Minofar used a polarizable force eld with the polarisation
localised on the ONO−
3
and with different Lennard Jones parameters from those of
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Dang.
Finally, Rode used a QM/MM method with periodic boundary conditions in
the NVT ensemble. The QM region was dened by the nitrate and the 14-16 nea-
rest water molecules around it (water within a 4.4 A˚ radius from NNO−
3
) ; this
region was treated with RHF and DFT methods with a DZ+ basis set. The simula-
tion whish uses the RHF method was made for comparison. Simulations were run
at 298 K. In the next section, we compare the radial distribution functions from
these simulations with our own.
3.2.3 Radial distribution functions
Radial distribution functions involving the nitrate ion and the atoms of water
involve nitrogen and water on one hand, and oxygen and water on the other hand.
The oxygen (NO−3 )-based rdfs give a local picture of the solvent structure, whe-
reas the nitrogen-based rdfs take into account the overall behavior of water in the
vicinity of nitrate. We begin the discussion with the latter rdfs.
Radial distribution function : NNO−
3
Owat
In gure 3.4 we have plotted gNO(r) according to the three theoretical treat-
ments.
The rst peak of our simulated gNO(r) is centered at a smaller separation than
that of Rode [72], but is similar to that of Dang [61]. Since we set up our system
with the Lennard Jones parameters extracted from Dang, the latter result is not
surprising.
Our gNO(r) is much more structured than those from the other two simula-
tions. For example, (a) our gNO(r) rst peak is higher than Dang’s and Rode’s,
and (b) our gNO(r) second shell peak is well pronounced, while Dang’s gNO(r)
has no signicant structure after the 1rst shell. While Rode’s radial distribution
function does have a structured second shell, it is centered 0.5 A˚ closer to NNO−
3
than is ours.
Our results can be more favorably compared to those from Salvador and Mino-
far. Indeed, even if the localisation of the rst maxima of our simulation is slightly
closer to the N atom, the intensity of the peak is nearly the same as that of Sal-
vador, but the well after the rst shell is deeper in our case than in the Salvador
92 CHAPITRE 3. A POLYATOMIC ANION : THE NITRATE ION NO−3
1 2 3 4 5 6 7 8 9
distance (Å)
0
0.5
1
1.5
2
2.5
3
gN
O
(r
)
NO3+1rst (QM) SPC(MM) Rode
MM polarisable Dang
Charmm/Gamess
MM polarisable Minofar
MM polarisable Salvador
FIG. 3.4  The NNO−
3
Owat Radial distribution functions - here
(CHARMM/GAMESS [63, 64, 65]) ; Rode’s [72] ; Dang’s [61] ; Minofar’s
[60] and Salvador’s [59].
and Minofar simulations ; this is characteristic of a more structured system in our
numerical simulation.
In each the rdfs we notice a slight right shoulder in the rst peak - in our re-
sults this shoulder, at around 3.55 -3.65 	A, is small because of the large structured
1rst peak. This shoulder arises from the water molecules in the rst shell of the
different nitrate oxygens. In particular, these waters do not have a spherical sym-
metry around the nitrogen because of the planar ion’s three oxygen sites, and the
shoulder is the consequence of this lack of symmetry.
Indeed, as we know that the nitrate ion is planar in the gas phase, we have
made a study of the ion’s planarity of the nitrate ion in solution. Therefore during
simulations we extract and plot into a 1D distribution (Fig. 3.5) of the distance
between the nitrogen and the nitrate oxygen plane. The distribution is centered on
0, i.e., the nitrogen atoms belongs to the nitrate oxygens plane. Therefore, just as
in the gas phase, the average equilibrium conguration of the nitrate ion is planar
in solution.
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Radial distribution function : NNO−
3
Hwat
Our nitrogen-water hydrogen rdf gNH(r) in gure 3.6 also exhibits some dif-
ferences with respect to the other simulation results. Our rst peak result is again
more structured than in the other simulations. After the rst peak our gNH(r) is
almost at, with the exception of a mildly pronounced second shell.
Dang’s result has an even less pronounced second shell, while in contrast to
our and Dang’s results, the Rode simulation second shell peak is very high. We
consider this Rode results as questionable. This rdf has the shape expected for a
solute which the water hydrogen atoms in the second shell do not point toward the
solute.
Finally, Salvador and Minofar again nd closer radial distribution functions
more similar to our simulation than do Dang and Rode, although the rst maxi-
mum of our simulations still is much more intense and the water molecules around
the nitrate anion in our system are more structured. We will return to the issue of
the accuracy of our simulations in section 3.2.3.
From the N-O and N-H rdfs we can say that water molecules interact mainly
through hydrogen bonds with the nitrate ion, and therefore interactions between
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ONO−
3
and water molecules are the key phenomena to understand these radial
distribution functions ; indeed the nitrogen does not interact too much with the
water molecules because of its positive charge and the fact that it is difcult for
water molecule to come close to it.
Radial distribution functions : ONO−
3
Owat and ONO−
3
Hwat
The key nitrate oxygen-water interactions are now examined. Specically,
our simulated nitrate oxygen - water oxygen (ONO−
3
Owat) and - water hydrogen
(ONO−
3
Hwat) rdfs are displayed in Figure 3.7.
These radial distribution functions conrm that the nitrate’s hydration shell
of our simulation is strongly structured. In particular, the intense rst peak in the
ONO−
3
Owat rdf is indicative of the hydrogen bonds between ONO−
3
and water
molecules. The rst peak strength shown by gOO(r) is repeated in gOH(r).
The second shell feature of gOH(r) is composed of two different peaks. These
two peaks of the second shell secondary structure of water hydrogens are related
to the rst shell of water on one hand and to the second shell on the other hand.
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The peak centered at 3.2 A˚ represents hydrogen atoms which are likely belonging
to the rst shell water, while the one centered at 3.8 A˚ is part of the second water
shell. These identications are now supported, beginning with the rst of these
two peaks, using both the water oxygen and hydrogen rdfs in Fig. 3.7.
The distance (d1) between the rst water oxygen peak to the left peak (peak
1) of the second shell of hydrogens (d1 ≈ 0.5A˚) allows us to identify the peak 1
as due to non H-bonded hydrogen atoms of water molecules within the rst shell.
Indeed ONO−
3
is a H-bond acceptor, then water OH bonds are most favorably
directed toward ONO−
3
. (Hence the difference between the rst peaks maximum
of gOO(r) and gOH(r) close to ≈ 1.0A˚.) Therefore d1 is a characteristic distance
for hydrogen atoms of water molecules in the rst shell but pointing away from
ONO−
3
.
The distance between the second water oxygen peak to the right peak (peak 2)
of the second shell of hydrogen (d2 ≈ 1.0A˚) cannot come from water molecules
in the rst shell. The d2 value shows that peak 2 corresponds to water molecules
in the second shell which are H-bonded to water molecules in the rst shell.
As a nal point, a water molecule can be within the rst shell of a given Oi
NO−
3
atom, but in the second shell of another one (Oj
NO−
3
, j 6= i). Thus, these special
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Method pol.(Dang) QM/MM(Rode) QM/MM(Tobias) QM/MM(here)
Reference [61] [72] [73] here
NO−3 /wat 1/600 1/199 1/864 1/1999
1st max gNO(r) (A˚) 3.4 4.0 3.7 3.5
1st min gNO(r) (A˚) 4.4 5.5 4.5 4.5
1st max gNH(r) (A˚) 2.5 2.8 2.8 2.65
1st min gNH(r) (A˚) 3.2 3.1 3.2 3.3
1st max gOOwat(r) (A˚) - 3.0 2.8 2.7
1st min gOOwat(r) (A˚) - - 3.2 3.3
nNO 10± 1 20 12 11.7
nNH - 5-6 8 10.7
nOO - - 2 3.7
nOH - 1-2 2 2.7
TAB. 3.2  Comparison of all the data extracted from different simulations.
water molecules can be H-bonded to a water molecule within the rst shell of
Oj
NO−
3
. Accordingly, the contribution of these water molecules can be important
and leads to the intensity of the second shell structure and to the peak 2 of the
hydrogen second shell.
Coordination number
We record the coordination number of each pair of atoms, calculated via inte-
gration of the simulated rdfs up to the rst minimum (Fig.3.2) in Table 3.2 (ref.
[73] used the same force eld as Minofar [60]). The coordination numbers ex-
tracted from our simulations are nNO = 11.7, nNH = 10.7, nOO = 3.7 and
nOH = 2.7. The coordination numbers for nitrogen are somewhat difcult to in-
terpret, since they take into account the different substructures made by the nitrate
oxygen. We focus instead on the coordination numbers for the nitrate oxygen
atoms.
The values nOO = 3.7 and nOH = 2.7 show that while there are many wa-
ter molecules around a given nitrate oxygen, not all of them make a hydrogen
bond with the solute. At this point, we can afrm that each ONO−
3
receives ap-
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proximately 2-2.5 hydrogen bonds (we approximate this number from the nOH
coordination number, the number of H-bonds is slightly less than nOH because
the denition of a hydrogen bond is more restrictive). Such a range of H-bonds
is generally consistent with the Lewis picture of nitrate oxygen : each electron
lone pair is a candidate to make a H-bond with a water. Lewis structure arguments
would predict 8 lone pairs delocalised on the three oxygen sites, implying 2.66
lone pairs per oxygen, which is approximately the number of H-bonds correspon-
ding to our nOH coordination number.
The nOO and nOH coordination values suggest that the favored position of
water is just above on below the nitrate anion plane. Indeed with more than 2 hy-
drogen bonds per ONO−
3
atom, water molecules cannot belong to the same plane.
Therefore a sort of tetrahedral environment is created around each ONO−
3
with two
preferential positions below and above the nitrate plane for water (a maximum 3
of these sites are occupied).
Force field discussion
The discrepancy between our simulation radial distribution functions and co-
ordination numbers with other simulations naturally requires a discussion of the
validity of our force eld. Some relevant parameters are compared in Tables 3.2
and 3.3. We have already remarked that the water solvent conguration around the
nitrate anion is much more structured in our system than for the other simulations.
Indeed even if nNO ≈ 11.7 is similar to Dang’s, Rode’s and Minofar’s values (res-
pectively 10, 21 and 12), the coordination number nNH is very different to those
from these simulations (10.7 compared to 6-8). The coordination numbers for the
nitrate oxygen are also larger than for other estimates. All of this strongly suggests
that our force eld overestimates the interaction between the ONO−
3
and HWat.
As a consequence, the number of H-bonds between nitrate and water is ove-
restimated and H-bonds are stronger than for other simulations. For the dynamical
properties of nitrate solvation that are of most interest for this thesis, this indicates
that extracted dynamical times will be somewhat longer than for the real nitrate
water system. Nonetheless, it will be seen that our discussion of these dynamical
issues is focused on mechanistic issues, as opposed to the precise number to be
associated with e.g. hydrogen bond lifetimes and reorientation times of a water in
98 CHAPITRE 3. A POLYATOMIC ANION : THE NITRATE ION NO−3
Parameter Dang [61] Minofar [60] Salvador [59] here
q NNO−
3
(e) +0.57 0.95 +0.95 +0.32
Rimin/2 NNO−
3
( 	A) 1.759 1.80 2.18 1.759
i NNO−
3
kcal/mol 0.175 0.160 0.200 0.175
q ONO−
3
(e) -0.52 -0.65 -0.65 -0.44
Rimin/2 ONO−
3
( 	A) 1.501 1.88 1.76 1.501
i ONO−
3
kcal/mol 0.158 0.170 0.155 0.158
TAB. 3.3  Comparison of all the force elds.
shell 1st 2nd 3rd 4th (bulk)
denition (A˚) 3.3 5.3 7.9 > 7.9
TAB. 3.4  Solvation shells denition based on the Oxygen g(r).
nitrate’s rst hydration shell. But before proceeding to these topics, we complete
our discussion of the nitrate ion’s solvation structure.
3.2.4 1D Orientational structure distribution
Here we turn our attention to the inuence of nitrate ion the orientation of the
water molecules in its neighborhood. In the same way as was done for the ha-
lides in section 2.5.4, we have calculated the ̂ONO−
3
OH angle for water molecules
in the rst several hydration shells of nitrate (we have presented all the details
of this type of study and, we have represented the angle in the halides section
2.5.4, gure 2.7). We have dened the nitrate solvation shell via the radial distri-
bution function of ONO−
3
. We summarize the shell boundaries in Table 3.4, and
use this denition throughout this work. In gure 3.8, we report the distributions
of ̂ONO−
3
OH depending on the shell in which the water molecule is located.
Before discussing these one dimensional results, we note that in our denition
we do not take into account all water molecules. Indeed to determine in which
shell the water is located, we simply calculate the distance from Owat to the closest
ONO−
3
and assign the water molecule according to that value. With this prescrip-
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tion we do not count the contribution of this water molecule to the other ONO−
3
shells.
In gure 3.8, we notice for the rst shell a large peak at zero angle, which is
characteristic of water molecules H-bonded to nitrate. The much weaker second
peak (X̂OH ≈ 105◦) corresponds to hydrogen atoms of these water molecules
pointing away from the solute. Just as was for halides in section 2.5.4, the second
shell exhibits some orientational structure. In fact, some water molecules of the
second shell make hydrogen bonds to water molecules within the rst solvation
shell. The peak around 40◦ arises from these H-bonds. Finally, the third and forth
shells do not display any signicant orientational correlation.
3.2.5 2D distribution : ̂O
NO
−
3
OH angle and O
NO
−
3
O distance
We next obtain a more detailed two dimensional distribution, in a fashion si-
milar to that for the halides in section 2.5.5 : gure 3.9 shows the 2D distribution
in the ̂HOwatONO−
3
angle and the ONO−
3
Owat distance. In order to build this distri-
bution (as for the 1D gure 3.8), for each water molecule we rst determined the
closest nitrate oxygen, and the recorded the distance and the angle with respect
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FIG. 3.9  2D distribution of the ̂HOwatONO−
3
angle of water in the vicinity of
nitrate.
to that oxygen. In this way, the probability surface will not be polluted by the
other ONO−
3
sites.
As expected from our discussion of gure 3.8, the gure 3.9 surface presents
two peaks corresponding to the OH bonds of water molecules in the rst shell.
The rst peak is broad, a characteristic of a weak H-bond between ONO−
3
and
water. The rst peak is intense compared to the second shell peak, due to the latter
shell’s reduced orientational correlation and the greater dispersion arising from
the participation of more water molecules.
While it is not a simple matter to compare the nitrate hydration to that of the
halides, we can occasionally make useful comparisons. For example, similarly to
the iodide case (gure 2.12 in section 2.5.5), the distribution in gure 3.9 does not
show a clear gap between the rst and the second hydration shells. Some water
molecules with second shell properties (water molecules only H-bonded to other
water molecules) are close to being in, or even belong the rst shell ; this is a clear
contrast to the uoride case (gure 2.11 in section 2.5.5). This is feature probably
characteristic of structure breaker anions : the different solvation shells are less
well separated, they are less structured.
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3.2.6 Tetrahedral parameter of water molecules
Here we examine the quality of local H-bond network, via calculation of
the radial and angular tetrahedral parameters [33, 34], previously dened in the
halides chapter (eqs. 3.2,3.1) and repeated here for convenience.
In gures 3.10 and 3.11, the radial tetrahedral coefcient [33] is
Cr =
1
Nwat
Nwat∑
i
1
3
4∑
j
(ri,j − ri,avg)
2
4r2i,avg
(3.1)
with Nwat the number of waters within the considered solvation shell, ri,j
the distance between the molecule i and its nearest neighbour j, and ri,avg =
(ri,1 + ri,3 + ri,2 + ri,4)/4 the average distance between the molecule i with its
nearest neighbours.
The angular coefcient [33] is
Cθ =
1
Nwat
Nwat∑
i
3
32
4∑
j
4∑
k 6=j1
(cosφi,j,k + 1/3)
2 (3.2)
with Nwat the number of water within the considered solvation shell, and
φi,j,k the angle made by the two nearest neighbours j and k with i (ĵik).
According to the results for these tetrahedral coefcients in gures 3.10 and
3.11, the environment of a water molecule in the vicinity of the nitrate anion is
distorted. The distributions Cr and Cθ of the rst shell are wider and centered at
higher values compared to the other shells, especially for the fourth shell, which
we can regard as the bulk. These results indicate that the water H-bond network
close to the anion is less stable than in bulk. While the second and third shells are
wider than the bulk, they are less so than the rst shell, and in addition, exhibit no
important displacements of the tetrahedral parameters.
3.2.7 2D distributions : water pairs
In this section, we continue the theme of the distortion of the water structure by
the nitate ion, now examining the water pairs distribution in order to get an idea
of the proportion of water molecules distorted in their spatial arrangement. For
this purpose, we have used the same water pairs distribution denition as for the
halides (gure 2.21 in section 2.5.8, [35]). We take the pair extraction parameters
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the same as for the halides because the radial distribution functions of the TIP4P
water model (gure 3.12) and the Amoeba water model (gure 2.6) are similar.
We have extracted the water pairs distributions for water molecules in the rst,
second and third nitrate hydration shells, and in the bulk as well.
As we mentioned in the analogous halide section 2.5.8 the rst peak in the
water pairs distribution gure 3.13 corresponds to the contribution from ice-like
H-bonded water pairs while the other one is the sum of contributions coming from
pairs with water within the second peak and from distorted water pairs [35].
In gure 3.13, we notice that for the distribution exhibits a small component
at large angles ( ̂HOdon.Oacc. > 40◦) for small Odon.Oacc. distances (< 3.0 	A). This
contribution, which exists in the second and third shells and in the bulk as well,
is not present in the halides’ case (gures 2.22 and 2.23 in section 2.5.8). Moreo-
ver this large angle component makes a signicant contribution to the amount of
distorted water pairs. Thus, the reference ratio (for the bulk) of ice-like/distorted
water water pairs will be lower than the one we have extracted from the halides’
simulations (∼ 18.0 % for the bulk, section 2.5.8). We can interpret this a conse-
quence of the force eld we use for these simulations. The water molecules are
rigid in our present simulation (TIP4P model), and their internal geometry can-
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FIG. 3.13  2D distribution water pair containing at least a water molecule within
the rst shell of Nitrate.
not adapt to small changes of their local environment. Thus, even if the average
structure is not perturbed, this explains the presence of large angles between wa-
ter pairs at short distance. We have used bulk water distribution as a reference for
subsequent interpretations.
In order to obtain a ratio of ice-like to distorted water pairs in the nitrate neigh-
borhood, we have integrated the distribution in gure 3.13 from (0 ; 0) to (3.1 A˚ ;
38◦), which corresponds approximately to the saddle point between ice-like and
distorted pairs. As we expected and because of the different force eld we use
(TIP4P for nitrate against Amoeba model for halides), the ice-like/distorted ratios
are lower than the one we get for the halides.
We have summarized the percentage in table3.5 (total equal to 100%). (Be-
cause of the different force eld effect discussed above, the ice-like/distorted ra-
tios are lower than the ones obtained for the halides in section 2.5.8.) Table 3.5
shows that the ice-like/distorted water pairs ratio does not vary signicantly bet-
ween the second shell and the bulk, but does change noticeably between the rst
and the second shells. The rst shell contains fewer ice-like water pairs (≈ 11%,
2.0 water molecules) than do the second, the third shells and the bulk (≈ 13%, 2.3
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Ice-like (%)
1st shell 2nd shell 3rd shell rest (bulk)
NO−3 11.3 ±0.5 13.2 ±0.5 13.1 ±0.5 13.1 ±0.5
Ice-like (mol. numb. ± 0.1)
NO−3 2.0 2.3 2.3 2.3
TAB. 3.5  Contribution of distorted and ice-like pairs in different nitrate solvation
shells.
water molecules).
These results indicate that the second shell does not signicantly ’feel’ the
inuence of the solute’s presence. This weak inuence can be understood in terms
of the small charge on nitrate oxygens (qNO−
3
∼ −0.44e) and the large size of
the rst shell dened by all ONO−
3
atoms - the sum of three spheres centered on
each oxygen site has a radius of 3.3 A˚. The little drop of ice-like water proportion
comes from the water H-bonded to ONO−
3
which occupies a H-bond acceptor site.
However it is not easy to nd a common behavior between nitrate and iodide water
pairs structure.
As a conclusion, we can say that the main interaction between nitrate and the
solvent is driven through the three oxygen sites ; the nitrogen is embedded within
the nitrate and has a direct inuence on only a few water molecules. Moreover,
each nitrate oxygen has a noticeable inuence on the H-bond network of water
molecules in the rst solvation shell, so much as they break to a small degree
the tetrahedral H-bond network in order to create H-bonds to nitrate. The solute’s
inuence on the water structure is also weak in the second and further shells, an
effect understandable in terms of the low negative charge on the nitrate oxygen
sites.
106 CHAPITRE 3. A POLYATOMIC ANION : THE NITRATE ION NO−3
3.3 Dynamical properties
The preceding structural analysis leads to only rather general and averaged
conclusions on the static structural inuence of the nitrate ion on water. In order
to clarify the solvation mechanism of the nitrate, we need to study the dynamics
of water molecules next to the anion. In the following sections, we will examine
several different aspects of these dynamics. First, in section 3.3.1, we calculate the
lifetime of the hydrogen bond between the ONO−
3
atoms and the hydrogen atoms
on the neighboring water molecules. This gives an idea of the stability of such
hydrogen bonds. Next, in section 3.3.2 we evaluate the classical residence time
of water molecules around the oxygen atom of the nitrate ion ; we then employ
in section 3.3.3 the Stable States Picture already used in section 2.6.3 for the
halides to obtain a clearer idea of the solvation mechanism of the anion. Finally,
we will present in section 3.3.4 our results for the reorientation times of the water
molecules surrounding the nitrate ion. These results will be used a jump analysis
of the reorientation in the following section 3.4.
3.3.1 Hydrogen bond lifetime
In a fashion similar to what was done for the halides (section 2.6.2), we extract
the lifetime of the hydrogen bond between the atom ONO−
3
of the nitrate ion and
hydrogen atoms of water, using the time correlation function described in eq. 3.3
[38, 39, 40],
f(t) =
1
N
N∑
i=1
θi(0)θi(t) (3.3)
and we compare it to the same quantity calculated for the hydrogen bond between
two water molecules.
Here θi is the Heaviside function associated with the water OH bond i which
is equal to 1 if the water molecule is H-bonded to a ONO−
3
through this OH bond
and equals 0 otherwise. N is the number of OH H-bonds in the specic unit. We
have dened the water-water and the water-nitrate H-bonds via geometric criteria
based on the site-site radial distribution functions (Tab. 3.6).
We examine three different denitions of the lifetime, as dened in section
2.6.2. The continuous and the intermittent lifetimes are based on the observation
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H-bond ONO3-Wat Wat-Wat
Parameters τcont, τinter τexch τcont, τinter τexch
X-O distance 3.25 3.0 3.4 3.1
X-H distance 2.3 2.1 2.45 2.0
X̂OH angle 30.0 20.0 30.0 20.0
TAB. 3.6  Geometrical characteristics for the calculation of the three different
Hydrogen bond lifetimes, the restrictive (τexch), the continuous (τcont) and the
intermittent (τinter) denitions.
of the initial H-bond [38, 39, 40]. In the case of the continuous lifetime, in the
same way as in section 2.6.2, the Heaviside function in eq. 3.3 is taken to be 0
as soon as the H-bond is broken (i.e., an absorbing condition when the initial H-
bond is broken). For the determination of the intermittent lifetime, the Heaviside
function in eq. 3.3 is equal to 1 when the initial H-bond exists at any time t, and is
equal to 0 otherwise [38, 39, 40].
In contrast to the two lifetimes just discussed, which focus explicitly only on
the initial H-bond, the exchange lifetime [17] takes into account both the loss of
the initial H-bond and the formation of a nal (and different) H-bond. In order to
determine this lifetime, the time-dependent Heaviside function in eq. 3.3 is taken
as 0 when a H-bond with a new partner is created (i.e. an absorbing condition
when the new H-bond is created) [17].
In Figure 3.14 we display the time correlation function related to the conti-
nuous lifetime for the two H-bonding cases ; the other two H-bond lifetime cor-
relation functions are not shown, although the associated lifetimes are discussed
below.
We have calculated each of these correlation functions by treating each ONO−
3
atom as if it were an independent solute. In this way we are taking into account
rearrangements of water molecules within the global nitrate ion rst hydration
shell (NOwat shell), i.e. when a water molecule is changing its initial H-bond
acceptor Oi
NO−
3
to another Oj
NO−
3
, we are counting it as a breaking of the initial
H-bond, even if it stays in the NOwat rst shell. This analysis provides the picture
of the real H-bond lifetime between ONO−
3
and water molecules.
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FIG. 3.14  Hydrogen bond time correlation functions (continuous denition).
The three lifetimes extracted from longer time exponential ts for the time
correlation functions are reported in Table 3.7. We rst note parenthetically that
the water-water continuous lifetime in this simulation (with the rigid point charge
TIP4P model) is similar to the one that we evaluated with the exible polarizable
Amoeba force eld for water-water (section 2.6.2). The intermittent and exchange
H-bond lifetimes for these models agree less well. For example, the TIP4P water
molecules exchange H-bonds more often than Amoeba water molecules. In the
following, we focus the discussion on comparing the TIP4P lifetimes for the ion-
H-bond ONO3-Wat Wat-Wat Wat-Wat
time here here Amoeba
τcont 0.2 ± 0.1 0.5 ± 0.1 0.5 ± 0.2
τinter 4.5 ± 0.8 5.5 ± 0.5 3.4 ± 0.2
τexch 2.0 ± 0.2 1.9 ± 0.2 3.1 ± 0.2
TAB. 3.7  The H-bond lifetimes in ps for nitrate ion and water for the TIP4P
potential and the Amoeba force eld. The uncertainty in the intermittent times is
large, due the difculty in tting the time decay of the correlation function.
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water and water-water cases.
Table 3.7 shows that while for the rst H-bond breaking events τ
O
NO
−
3
−Wat
cont <
τWat−Watcont to a noticeable degree, the two more physically relevant lifetime mea-
sures differ at most just slightly τ
O
NO
−
3
−Wat
exch ≈ τ
Wat−Wat
exch , and τ
O
NO
−
3
−Wat
inter ≤
τWat−Watinter . The general observation from these H-bond lifetimes is that, compa-
red to the water-water H-bond, the hydrogen bond between the nitrate solute and
a solvent water molecule is at most slightly shorter-lived than a water-water H-
bond. From this perspective then, the nitrate-water H-bond is slightly less stable -
slightly more labile - than the water-water H-bond.
The H-bond stability is one signicant measure of the lability of the waters
in the nitrate ion’s hydration shell. However, other measures can shed light on the
dynamics of the hydration shell. The residence time is one of these, to be presented
in the next section.
3.3.2 Water residence time in the nitrate hydration shell
Here we calculate the residence time of water H-bonded to the nitrate anion
and to a water molecule. In a fashion similar to that employed for the halides’
hydration shells (section 2.6.3) [36], we use the ONO−
3
hydration shell denitions
from Table 3.4 based on the rdfs reported in Fig. 3.7.
Residence times are calculated with respect to these ONO−
3
shells, based on the
already mentioned observation (section 3.2.3) that the interaction between the ni-
trate ion and the solute waters mainly involves the nitrate oxygen atoms. In order
to determine to which shell the water molecule belongs, we select the water oxy-
gen coordinate to locate the water molecule. We then calculate the time correlation
functions
f(t) =
1
N
N∑
i=1
θi(0)θi(t) (3.4)
for three excursion times : t*= 0, 2.0 ps and ∞ [36]. In eq. 3.4 the Heaviside
function θ has the following behavior : θi(t) = 1 if the considered water molecule
belongs to the rst hydration shell and θi(t) = 0 if it does not. We recall from
section 2.6.3 that t*=2.0 ps is the standard choice for a residence time calculation
[36]. The correlation functions for the three excursion times are shown both for
water in the hydration shell of the nitrate and for water in the hydration shell of a
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FIG. 3.15  Time correlation functions and related residence times (t* = 0 ps).
bulk water in Figs 3.15-3.17. Table 3.8 collects all the calculated residence times
extracted from the longer time exponential ts for those functions.
For all three excursion times, including that for the standard t*=2.0ps choice,
the water residence time calculated for the nitrate case is shorter than the one
calculated for the water case. This conrms, in a more clear fashion, what was
suggested by the calculations of the hydrogen bond lifetimes in section 3.3.1. The
water molecules in the solvation shell of nitrate are more labile than in the bulk,
consistent with the behavior of a structure breaker anions, similar to what we
found for the iodide ion in section 2.6.2. We now compare this conclusion with
experimental results.
As we already mentioned in section 2.6.1, the structure maker/breaker of an
ion character is conventionally determined via NMR experiments [19][20]. In the
case of the nitrate ion, the negative of the B’ coefcient (B ′
NO−
3
= −0.05) extrac-
ted from NMR measurements [20] in the equation
τ
NO−
3
2
τ bulk2
= 1 + B′
NO−
3
55.5
nNO
−
3
(3.5)
reveals its mild structure breaker character. In eq. 3.5, τNO
−
3
2 is the reorientation
time of water molecules in the rst shell of nitrate, τ bulk2 the reorientation time of
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FIG. 3.16  Time correlation functions and related residence times (t* = 2.0 ps).
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FIG. 3.17  Time correlation functions and related residence times (t* = ∞).
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Excursion time τONO3 τWat
t*=0 ps 2.1 ± 0.3 (0.15) 2.6 ± 0.2 (1.07)
t*=2.0 ps 5.6 ± 0.3 6.2 ± 0.2
t*=∞ 7.5 ± 0.3 8.6 ± 0.2
TAB. 3.8  Residence times corresponding to different excursion times. In paren-
thesis we report the residence times extracted from the QM/MM calculation of
ref. [72].
water molecules in the bulk and nNO−3 the nitrate ion hydration number. There-
fore, water molecules in the rst hydration shell of the nitrate ion have a smaller
reorientation time than water molecules in the bulk. This is consistent with the lar-
ger mobility of water molecules in the hydration shell expressed by the residence
times of Table 3.8 implying a weak structure breaking character for the ion.
Turning to further details of the results, we rst note that the two residence
times τNO
−
3
t∗=0.0 and τ
NO−
3
t∗=2.0 are sufciently different (2.0 ps and 5.6 ps) to imply that,
when a water molecule leaves the hydration shell of NO−3 , it often re-enters the
shell within the next 2.0 ps. In the same fashion, in pure water, τ watt∗=0.0 and τwatt∗=2.0
have very different values (2.6 and 6.2 ps), indicating considerable re-entrance to
the hydration shell of a water molecule.
Second, we consider the QM/MM residence time results of ref [72] in Table
3.8 in comparison with our results also given there. For bulk water, the ref [72]
zero excursion time result is 1.07 ps, to be compared to 2.6 ps in our system, which
itself in turn is very close to the value 2.5 ps we extracted using the polarizable
Amoeba force eld in section 2.6.3. This suggests that the ref [72] time is somew-
hat too short. A much more signicant discrepancy is that for the ref [72] result
0.15 ps for the t*=0 ps water residence time in the nitrate hydration shell, compa-
red to our result 2.1 ps, which is more than an order of magnitude longer. As we
have mentioned in section 3.2.3, our force eld overestimates the nitrate-water at-
traction, so that our result is indeed likely to be too high. However, a value so low
as 0.15 ps seems to us to be noticeably too low ; for example, the corresponding
t*=0 ps water residence time in the hydration shell of iodide ion  which should
not be so different from nitrate  is approximately 2-3 ps, depending on the force
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eld employed (section 2.6.3, Table 2.6.3).
In order to extend and further assess the results of this section, we will present
the calculation of residence times based on the more reliable Stable States Picture
in the next section.
3.3.3 Residence time : Stable States Picture
As already mentioned in the halides section 2.6.3, the classical denition of
residence time is not always accurate enough to provide a good description of the
mechanism involved in the exchange of water molecules between the rst and the
second solvation shell. The recrossing issue is known to be an important for the
residence time, and it is just this issue which led to the introduction of the standard
choice of a t∗ = 2.0 ps excursion time, a choice very widely used (including in
section 3.3.2). (While the other excursion time choices t∗ = 0ps or t∗ = ∞
are conceptually relevant denitions, they do not allow an accurate description of
recrossing events.) However, the 2.0 ps excursion value was originally chosen for
the water shell of a water molecule ’solute’ [36], and that value cannot be expected
to be relevant for the water solvation dynamics in the hydration shells of different
solutes.
This situation motivates the use of the more fundamental Stable States Picture
(SSP) to calculate the residence time [18, 17]. According to this model, each sol-
vation shell is associated with a real chemical state. In this context, the residence
time corresponds to the characteristic time of the ’chemical reaction’ for exchange
of a water molecule between these two states. Thus, a water in the hydration shell
of the nitrate (or a water) is a reactant state and that water in the hydration shell
of another water is the product state. In this section, we will extract SSP residence
times for water in the hydration shell of ONO−
3
, and in the rst shell of another
water.
We determine each stable state from considerations of the Potential Mean
Force (PMF) extracted from ONO−
3
-water rdfs in gure 3.18 and from the water-
water rdfs in gure 3.19, in analogy to the halide solute case in section 2.6.3 [17].
The determination of the stable reactant and state product state boundaries
must maximize the probability that e.g. a trajectory coming from the reactant
reaching the product will remain there a signicant time before returning to the
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FIG. 3.18  Potential of Mean Force extracted from the radial distribution function
of oxygen nitrate - water molecules (in kcal/mol).
1 2 3 4 5 6 7 8
O(wat)X(wat) distance (Å)
-0.5
0
0.5
1
1.5
PM
F(
r)
PMF gOO(r)
PMF gOH(r)
Oxy. reac. lim. r=2.9 Å
Oxy. prod. lim. r=4.0 Å
FIG. 3.19  Potential of Mean Force extracted from the radial distribution function
of water-water molecules in the bulk (in kcal/mol).
3.3. DYNAMICAL PROPERTIES 115
reactant region. A similar consideration applies to a trajectory coming from the
product and ending in the reactant. Denition of reactant and product by simple
division at the reaction barrier top is inappropriate for this purpose, since relatively
short time scale recrossing of that barrier will occur. Where there is a barrier height
(in each direction) large compared to the thermal energy kT ≈ 0.6kcalmol−1 -
which is the natural reference scale for recrossing events - the denition of the
stable reactant and product in regions at least kT in free energy below the barrier
top will prevent short time recrossing events. A complete discussion is given in
Ref. [18].
Unfortunately, the PMF calculated from gO
NO
−
3
Owat (Fig. 3.18) does not exhi-
bit a high barrier between possible reactants and products, and some care is re-
quired in dening the stable reactant and product states. In addition to the method
employed in Ref. [18], where each state denition is based on a single criterion
based on the position of Owat, we also use a two-part criterion denition for each
state : one condition on the position of Owat, and one on the position of Hwat (Fig.
3.18). Thus we have performed two calculations, in which we used two different
denitions based on criteria of 1 or 2 water atoms positions :
1. a single criterion, based on the ONO−
3
Owat distance
2. a two-criteria denition, based on both the ONO−
3
Owat and the ONO−
3
Hwat
distances.
To help understand the implementation of the additional criterion, the nitrate
ion second shell for water hydrogen atoms is represented in the PMF by two wells
(wells 1 and 2 in Fig. 3.18 on the PMF extracted from gO
NO
−
3
Hwat). The well 1 in
Figure 3.18 corresponds to hydrogen atoms of water molecules in the rst shell
H-bonded to ONO−
3
via the other OH bond. The well 2 corresponds to hydrogen
atoms of water molecules in the rst shell pointing away from ONO−
3
and to hy-
drogen atoms of water molecules within the second shell. Thus, water molecules
in the product state (2nd shell) will have the hydrogen atoms sitting in a region of
the PMF further away from well 1 (ONO−
3
Hwat > 3.5A˚) and we use that criterion
on ONO−
3
Hwat distance to dene the product state.
In order to be able to make a correct comparison with the nitrate ion rst
shell State States Picture residence times, we also performed two calculations for
the water-water SSP residence time using criteria 1 and 2 analogous to those just
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Criterion Nitrate Water
Number Reactant Product Reactant Product
1 crit. ONO−
3
Owat (A˚) 2.85 4.2 2.9 4.0
2 crit. ONO−
3
Owat (A˚) 2.85 4.2 2.9 4.0
ONO−
3
Hwat (A˚) 2.0 3.5 2.1 2.9
TAB. 3.9  Stable states denitions according to the criteria 1 or 2 dened in text.
H-bond parameter (ONO3) (Wat)
τstable (ps) 2.3± 0.3 (2.8) 5.9± 0.2 (5.9)
TAB. 3.10  The Stable States Picture residence time based on one criterion (e.g.
ONO−
3
) (the two-criteria residence time is reported in parenthesis). See Table 3.9
described for the nitrate case. We have extracted the water-water stable states via
the PMF extracted from the water-water rdfs (Fig.3.19). For the water-water case,
we simply adopt the stable state denitions according to the SSP calculation in
the halide section 2.6.3 and to previous studies [17].
Accordingly, we have dened the chemical reactant and product states for
nitrate ion and water molecule as reported in Table 3.9 (compare also Figs. 3.18
and3.19), and we have calculated the time correlation functions
f(t) =
1
N
N∑
i=1
θi(0)θi(t) (3.6)
and the related residence time by tting them to exponentials. In eq. 3.6, the Hea-
viside function θ has the following behavior : θi(t) = 1 if the considered water
molecule belongs to the reactant and θi(t) = 0 if it is the product. Correlation
functions based on the single ONO−
3
Owat distance criteria are plotted in Fig. 3.20.
The two-criteria functions are not shown, but the Stable States Picture residence
time results for both sets are given in Table 3.10.
Before proceeding, we remark that, in order to test the validity of the state
denitions, we carried out the same calculations just described, but now making
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FIG. 3.20  Single criterion Stable States Picture residence times extracted from
time correlation functions.
small changes in the states’ boundaries (0.1 	A variation). The residence time
results obtained were within the error bars, so that we could conclude that the
states were reasonably dened for the SSP residence time calculations.
The rst important point to be deduced from Table 3.10 is that the use of the
1 or 2 criteria denitions does not produce signicant changes in the water-water
SSP residence time. Moreover, the Stable States Picture residence time (τ ≈ 5.9
ps) closely matches the classical - t*=2.0 ps - residence time (τ ≈ 6.2 ps ; see
Table 3.8) for the TIP4P water model. Since as noted above the 2.0 ps excur-
sion time was designed for the calculation of the water-water residence time, the
agreement with our results supports the accuracy of the SSP residence time.
Next, Table 3.10 indicates that the residence time around the nitrate anion
lengthens from 2.3 ps with the single criterion to 2.8 ps for two criteria. The single
criterion on the Owat position is evidently not restrictive enough, since it would
count water molecules which do not belong to the second shell as if they were
in that shell. We will therefore consider τstable = 2.8 ps as the relevant residence
time for further interpretations.
We now summarize and discuss the SSP residence time results, which can also
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serve as a conclusion for the residence time studies of sections 3.3.2 and 3.3.3.
First, according to our results, the SSP residence time in the rst shell of a
water molecule is twice as long as the one in the rst shell of the nitrate ion. This
conrms the greater lability of the nitrate solvation shell and the structure breaking
character of the nitrate ion (although this is probably overemphasized compared
to reality due to the overestimate of the ion-water attractions).
Second, if we compare the SSP residence time for the nitrate ion (τ SSPres =2.8
ps) to the standard 2 ps excursion time result (5.6 ps) in Table 3.3.2, the SSP
is considerably shorter (by a factor of two), a phenomenon already observed for
the chloride ion in Ref. [17], and illustrating the superiority of the SSP approach
compared to the standard one in lower barrier problems.
Finally, if we compare the SSP residence time for the nitrate ion (τ SSPres = 2.8
ps) to the SSP result exchange lifetime of the nitrate-water H-bond extracted in
Table 3.7 section 3.3.1 (τexch = 2.0 ps), we observe that they are similar (τ SSPres is
somewhat longer). The corresponding comparison for a bulk water (τ SSPres = 5.9
ps vs τexch = 1.9 ps) shows a large difference. This can be analyzed to gain further
insight on microscopic aspects of the process.
The mechanism takes place in the following fashion : a water molecule ini-
tially within the hydration shell of a solute (or of another water) is H-bonded to
that solute, it then creates a new H-bond with another acceptor (here we stop coun-
ting τexch) and only then proceeds to leave the hydration shell of the former partner
(when this process is completed we stop counting τ SSPres ). Thus, the mechanism to
create another H-bond is faster than the shell exchange. Moreover, the water mo-
lecule can break the new formed H-bond, recreate the initial one, never quiting
the initial hydration shell. A large difference between τexch and τSSPres is indicative
of the signicance of the recrossing events like the one described above.
Thus, when a water molecule initially H-bonded to a ONO−
3
forms a new hy-
drogen bond with a Owat, it is likely to have left the solvation shell of the nitrate
ion. In the bulk, when a water molecule initially H-bonded to a Oiwat forms a H-
bond with another Ojwat, it remains in the rst shell of Oiwat for a certain time
before ending in the second hydration shell. As we already mention this suggests
the existence of recrossing events in the exchange of H-bond partner for this case.
A measure of the differing recrossings for the nitrate and bulk water cases is to
consider the ratio of the t∗ = 0 ps excursion time residence times (Table 3.8) to
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the SSP residence times (Table 3.10) ; the more signicant is the recrossing, the
lower this ratio will be [17]. For the nitrate case, the ratio is (2.1/2.8) = 0.75, while
for the bulk water case it is indeed a noticeably smaller value, (2.6/5.9) =0.44. A
useful perspective on this differing recrossing behavior is the following. Since the
H-bond between the nitrate ion and the water molecule is weak, a water molecule
which is initially hydrogen-bonded to the nitrate leaves the solvation shell when
it nds a new partner due to a gain in stability of the new hydrogen bond. On the
contrary, for the water-water shell, the number of recrossing events for the H-bond
exchange is larger : the stability of the H-bond with the old and the new partners
is the same.
3.3.4 Reorientation time of water molecules in nitrate hydra-
tion shells
The reorientation of a water molecule inuenced by the presence of the ni-
trate ion is a further probe of the ion-water interaction dynamics. The reorienta-
tion time of water molecules is accessible through NMR measurements [20]. As
already mentioned in section 2.6.1, the spin relaxation time corresponds to the
relaxation time of the time correlation function of the second order spherical har-
monic of a xed angle in the water molecule, which can be related to the second
order reorientation time of a water molecule (τ2) [19][20]. The rst and third order
reorientation times have been discussed in section 2.6.4
In this section, we present our calculations of the three orientational relaxa-
tion times for the rst three spherical harmonic time correlation functions of water
molecules in various hydration shells. In particular, we evaluate the reorientation
times for water molecules initially positioned in the rst, second and third solva-
tion shells as well as in the bulk. While the rst shell result is of most interest
in connection with nitrate’s inuence on its environment, the further calculations
provide an indication of the range of the ion’s inuence.
In the results shown in Fig. 3.21, the shell labelling refers to the fact that
the water molecule followed in the simulation is initially in the designated shell.
Since a water molecule can exchange between shells and this will inuence the
reorientation dynamics, we will need to take this into account in the discussion
below.
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FIG. 3.21  2nd order correlation functions of the reorientation of water molecules
initially within different hydration shells of the nitrate ion.
The rapid partial initial decay observed in gure 3.21 corresponds to the fast
libration motion of water molecules. We are instead interested here in the more
extensive, longer time reorientational motion of a water. This is extracted by a t
of the long time scale behavior after the initial decay, that is, after approximately
1.0 ps (this decay is longer than the libration period in order to be sure to avoid
any pollution). The exchange of a water molecule between hydration shells has an
inuence on the upper time limit for which the t is performed. As will be dis-
cussed in more detail in section 3.4, the mechanism of water reorientation actually
involves the exchange of the water between shells. However, any further exchange
of the water between shells would simply ’pollute’ the time correlation function
with reorientational motion not connected with that of the water which was ini-
tially in the designated shell. Thus, in order to avoid this pollution, ideally only
one exchange should be allowed in the time frame of the t, while simultaneously
the tting time interval should be long enough to extract signicant results. The
compromise tting interval selected is that between 1 ps and 5 ps.
The choice of the 5 ps upper limit was made by considering the SSP residence
time of water molecule in the rst hydration shell of nitrate τ SSPres ≈ 2.8 ps (Tab.
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relax time (ps) 1st shell 2nd shell 3rd shell pure water
τ1 2.8 ± 0.3 3.4 ± 0.4 3.2 ± 0.5 3.2 ± 0.5
τ2 1.5 ± 0.1 2.05 ± 0.2 1.8 ± 0.2 1.7 ± 0.2
τ3 1.0 ± 0.1 1.2 ± 0.2 1.2 ± 0.2 1.1 ± 0.2
τ1/τ2 1.9 1.7 1.8 1.9
τ1/τ3 2.8 2.8 2.7 2.9
TAB. 3.11  Orientational relaxation time of water molecules initially in different
shells of the nitrate ion. We have t the decay between 1 and 5 ps.
3.10 in section 3.3.3). Therefore within 5 ps a water molecule initially positioned
in this rst shell will leave that shell and will stay in the new shell, because the
new residence time of this water molecule, the water-water SSP residence time, is
about 6 ps (Tab. 3.10 in section 3.3.3).
The reorientation times have been separately calculated for pure water - using
the TIP4P model - to provide a comparison with the results for water initially in
the various nitrate hydration shells. We summarize all the calculated values of the
reorientation times in Table 3.11.
A rst remark concerning the Table 3.11 results is that the time ratios are
all far from that expected from the rotational diffusion mechanism (the rotational
diffusion model values for the nal two ratios in the Table are 3 and 6 respectively ;
see section 2.6.4), a point relevant for the mechanism discussion in the following
section 3.4. In the remainder of the present section, we focus on τ2, which is the
reorientation time most directly accessible by experiment (see section 2.6.1).
Before beginning this τ2 discussion, we note parenthetically that the calculated
pure water τ2 value = 1.7 ps in Table 3.11 is short compared to the polarizable
Amoeba model result τAmoeba2 = 3.3 ps (Tab. 2.14 in section 2.6.4), which is a
characteristic of the nonpolarizable TIP4P model [74].
We rst observe that the τ2 values in Table 3.11 indicate that the reorientation
is slightly faster for water molecules in the rst shell of nitrate (τ2=1.5 ps) compa-
red to that for the bulk reference (τ2 = 1.7ps). This ordering is consistent with the
expected structure-breaking character of the nitrate ion [20] and the results found
and discussed in the preceding sections. The fast reorientation is consistent both
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with a the short residence time of water molecules in the nitrate ion rst hydration
shell and with the weak H-bond between ONO−
3
and water molecules, features
which were emphasized in sections 3.3.1-3.3.3.
Unfortunately, the Fig. 3.21 time correlation functions in nitrates’ the second
and third hydration shell are noisy after 5 ps probably because of the shell ex-
change of water molecules, and the uncertainties (0.2 ps) for the τ2 reorientation
times in Table 3.11 are therefore important for water molecules in second and
third shells (0.2 ps). However, we do notice a small increase in the second shell
τ2 reorientation time compared to bulk water. If we assume that the reorientation
motion is coupled to the water shell exchange (as will be discussed in section 3.4),
the entry of a second-shell molecule in the nitrate’s rst shell (which contributes
to the second shell reorientation time) would not be favored, because of the lo-
wer stability of the hydrogen bond between nitrate and water. Finally, within the
uncertainties of the ts, water in the third hydration shell of nitrate has the same
τ2 reorientation time as does a bulk water molecule, so that the inuence of the
nitrate anion is restricted to the rst shell and (perhaps) also the second one.
The mechanism of the water reorientation in the nitrate hydration layers is
taken up in the next section.
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3.4 The Jump Analysis
In this section, we perform a large amplitude jump investigation of the reorien-
tation of a water molecule initially in the rst hydration shell of the nitrate ion, for
which the reorientation time was discussed in the previous section. This analysis,
which is similar to that performed in the halide case in section 2.7, follows that of
Laage and Hynes for water reorientation in pure water [15] and especially in the
hydration shell of the chloride ion [16]. Since, as will be seen, the reorientation
mechanism involves water exchange between hydration shells of the nitrate (and
also hydrogen bond rearrangements), this study also has a connection to the resi-
dence time studies in section 3.3.3. We can anticipate that a jump description will
successfully apply to the water reorientation in the nitrate solute case both from
the facts that the reorientation time ratios in Table 3.11 of section 3.3.4 indicate
that a small angular step diffusion model fails noticeably and the nitrate ion has
a weak structure breaker character similar to that of the chloride ion, mentioned
above.
After a short presentation in section 3.4.1 of the mechanism of the jump and
the analytic model ingredients of the extended jump model (as was also done
in section 2.7 for the halides), we will present in section 3.4.3 the simulation
demonstration of the water-water jumps and their analysis for the TIP4P model, in
order to validate our method for this water model and to provide a reference for the
similar presentation in section 3.4.4 for the nitrate-water jumps. Finally, section
3.4.5 will deal with the reorientation of the nitrate ion itself. Some concluding
remarks are given in section 3.4.6.
3.4.1 Jump mechanism and analytic extended jump model des-
cription
Here we sketch the key components of the jump mechanism expected for, and
subsequently demonstrated to apply to, the reorientation of a water molecule in
the rst hydration shell of the nitrate ion. The corresponding discussion for the
reorientation of a water in the rst hydration shell of water was already presented
in section 2.7 and will not be repeated here.
Figure 3.22 presents a schematic representation of the successive steps in the
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FIG. 3.22  The jump mechanism. In the left panel, we depict the rst concerted
step : the entrance of new acceptor (here the water marked with a prime) in the
rst solvation shell of the water molecule marked with a star, and the exit of the
old partner anion. In the central panel the jump occurs. Finally, in the right panel,
the old partner anion has left the solvation shell and it has been replaced by the
water molecule marked with a prime.
molecular jump mechanism for the reorientation of a water away from a nitrate
anion, represented by X− in the gure . The green sticks represent H-bonds wi-
thin the reactive trimer, and the blue sticks are H-bonds involving molecules in
the surrounding solution (not shown). H-bond network uctuations rst lead to an
overcoordinated NO−3 ion and an undercoordinated second shell water, facilita-
ting the reorienting water’s motion away from and toward its future partner, which
initially lies in the second shells for both the rotating water and the anion. These
translation motions are concerted. The O∗−H∗ bond then switches abruptly, i.e.,
executes a sudden, large amplitude angular jump, from one acceptor to the other.
The Transition State (TS) structure is an asymmetric bifurcated H-bond congura-
tion with the O*H* X bond longer than the O*H* O bond, reecting the difference
in H-bond strengths. The reorientation product results from the rotating water’s
departure from the NO−3 rst hydration shell and its arrival in the new water part-
ner’s rst shell, eventually stabilized by H-bond network relaxation. The rotating
water is now in the second shell of the anion. The total water exchange mechanism
around NO−3 involves the superposition of this mechanism for a coordination wa-
ter departure with the reverse of this mechanism for the arrival of a new different
water. The observed NO−3 overcoordination in the H-bond exchange process sup-
ports an associative water exchange mechanism (ref. [16] and references therein),
in which the arrival of a new water molecule precedes the departure of the initial
water molecule.
The entire process can be viewed as a chemical reaction involving stable che-
mical states (reactants and products of the reorientation process) for the rotating
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water molecule. These are the rst and last structures in Fig. 3.22 The reactant
state (state X) corresponds to the water hydrogen-bonded to the nitrate ion and
thus belonging to its rst hydration shell. The product state (state W) corresponds
to the rotated water now in the second hydration shell of the nitrate and hydrogen-
bonded to another water molecule. The jump mechanism describes the ’reaction’
leading from one state to the other.
This reaction perspective is not only key for understanding the reorientation,
it is also important for connecting the jump dynamics to the time correlation func-
tion of the second Legendre polynomial, whose long time behavior gives the reo-
rientation time τ2 (see section 3.3.4). Thus, if we consider a water initially in the
rst hydration shell of the nitrate (state X), its subsequent dynamics will include
not only the reorientation to the state W where it is now H-bonded to another
water in the nitrate’s second hydration shell and is itself in that shell, but also
(for example) the reverse reaction in which the water ultimately becomes re-H-
bonded to the anion (other possibilities are discussed below). Since both these
features can appear in the time dependence of the correlation function, they need
to be accounted for.
Accordingly, we follow the analysis of Laage and Hynes for the chloride anion
case [16] and we write the reaction scheme between the X and W states as
X
k+

k−
W (3.7)
which is intended to apply during the lifetime of the correlation function (∼ 10 ps),
such that the departure of the rotating water beyond the nitrate’s second hydration
shell can be ignored. The rate constants for the interconversion between these
states are k+ and k−, with an equilibrium constant K = k+/k−. These will be
related to jump times below.From this kinetic equation, the probability to be in a
given state is
pX(t) =
1
1 + K
+
[
pX(0)−
1
1 + K
]
exp
[
− k+
(
1 +
1
K
)]
(3.8)
pW (t) = 1− pX(t) (3.9)
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3.4.2 Extended jump model
If the reorienting water initially H-bonded to the nitrate jumps to being H-
bonded to another water, then the reorientation time for the nth Legendre polyno-
mial is given by the Ivanov jump model [47] as
τ jumpn = τ0/
(
1−
1
2n + 1
sin(n + 1/2)∆θ
sin∆θ/2
)
(3.10)
Here ∆θ corresponds to the angle between the rst acceptor, the donor, and
the second acceptor, when the jump is occurring (the jump amplitude, ̂X−O∗Of
angle in gure 3.23).
Further, τ0 is the jump time governing the frequency of the jumps (not their
duration), i.e., the inverse rate constant for the jump, to be connected more pre-
cisely below to the rate constants in eq. 3.7. We will extract this time from the
simulations in a manner consistent with the reaction perspective for the process.
We have dened the old and the new hydrogen bonded complexes as Stable States.
We calculate the correlation function
[1− 〈na(0)nb(t)〉] (3.11)
where na is 1 when H∗ is H-bonded to the rst acceptor, and is 0 otherwise. nb is
equal to 1 when H∗ is H-bonded to the second acceptor and equals 0 otherwise.
We use the Stable States Picture approach of sections 2.6.3 3.3.3 and employ
adsorbing conditions for nb, such that when the new bond is created, it remains
stable for an innite time. Moreover the hydrogen bond denitions we use (Table
3.12) to calculate τ0 are tighter than the one we presented previously in Tab. 3.6
of section 3.3.1. In particular, these stricter conditions are employed in order to
more precisely treat recrossing events for hydrogen bond exchanges.
The discussion above has focused on the large amplitude jump of a reorien-
ting water , thereby changing H-bonding partners from the nitrate ion to another
water molecule. Equation 3.10 gives the reorientation time (for the nth Legendre
polynomial) associated with this jump. However, this jump model assumes that
the water molecule does not reorient between such jumps, which is not correct.
Thus, the water can reorient via the reorientation of the nitrate-water O-O axis of
the initial H-bonded complex, without any angular jump. This axis or frame reo-
rientation is diffusional in character and is assumed to be independent of the jump.
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H-bond type
H-bond parameter ONO−
3
-Wat Wat-Wat
XO distance 3.0 3.1
X̂OH angle 20.0 20.0
XH distance 2.1 2.0
TAB. 3.12  Hydrogen bond denitions for the nitrate system for the jump time τ0
calculation.
The combination of the two reorientation mechanisms in an analytic description
is the Extended jump model, now detailed.
With the reorienting water initially H-bonded to the nitrate ion X , and thus
in its rst hydration shell, the reorientation time has contributions both from the
water (W) jump to become H-bonded to another water (W) - an XW jump - and
from a frame reorientation, and since the nitrate-original water axis is involved in
the latter, we label this by an X :
1
τX2
=
1
τXWjump2
+
1
τXframe2
(3.12)
The shorter of the two times dominates the net reorientation time.
For a water molecule instead originating in state W, two jumps are possible :
the water OH can end in donating an H-bond either to another water or to a nitrate
anion. The water ion jump is the reverse process of the switch studied here. When
the frame contribution is also included, the W reorientation time is given by
1
τW2
=
1
τWWjump2
+
1
τXWjump2
+
1
τWframe2
(3.13)
Similarly, for a water molecule in the bulk involving both a reorientational
jump from being H-bonded to one water to being H-bonded to another and a
water-water frame frame reorientation, the net reorientation time is eq. 3.13 wi-
thout the tau WX jump contribution.
Concerning the time associated with the frame reorientation occurring bet-
ween jumps, this is determined from the second order orientational correlation
function of water calculated in the time interval between two jumps. We have
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labelled this time as X if the water is H-bonded to the nitrate and as W if it is
H-bonded to another water.
Finally, we need to identify the rate constants for the kinetic scheme eq. 3.7
above. The jump time τ0 in eq. 3.10 needs to be specied for each of the jump
contributions in eqs. 3.12 and 3.13, i.e. which jump is being considered. The
0 jump times are the jump rate constant inverses, while τWXjump2 = 1/k− and
τXWjump2 = 1/k+, and their ratio is the equilibrium constant τ
WXjump
2 /τ
XWjump
2 =
K.
3.4.3 The Water-Water jump
In this section we perform the water-water jump analysis for the TIP4P wa-
ter model used throughout this nitrate ion chapter. Such an analysis was already
performed for the Amoeba model of water in section 2.7 and Ref. [16] and for
SPC-E water in Ref. [15]. It is necessary to do this for the TIP4P water model in
order to check our simulation, and especially to obtain a proper internal reference
to compare with the jump parameters between nitrate and water. The equations
set out above in the introduction of section 3.4 simplify considerably, since only
water reorientation between initial and nal water H-bond partners must be consi-
dered in the analysis. The total water-water reorientation time is given by eq. 3.13
without the W → X jump term.
We rst need to establish the jump mechanism and to extract the jump time
and the angular jump size components of the Ivanov eq. 3.10, for the W → W
jump (for n = 2). We extract these parameters from 15000 complete jump events.
The distance and angular coordinates associated with the water-water jump
are indicated in Fig. 3.23. In Fig. 3.24 we plot the evolution of the distances of
interest from 1.0 ps before the midpoint of the jump (t=0) to 1.0 ps after that point.
The corresponding information for the angles is reported in Fig. 3.25 where the
sudden, large amplitude character of the jump is evident.
As we expected, the evolution of the parameters is totally symmetric, indeed
the product and the reactant have the same chemical nature. The concerted mecha-
nism is conrmed in Fig. 3.24 by the evolution of the distance between the two
acceptors (OiwatOfwat) and the distances between each of these acceptors and the
water bearing the reorienting OH. The new partner slowly comes closer to the wa-
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Oi
Roio*
Roiof
FIG. 3.23  Representation of the parameters (distances, angles) involved in the
water-water jump mechanism.
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FIG. 3.24  Relevant distances involved in the water-water jump model. The
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∗ distance, the Ofinalwat O∗ distance, the Oinitialwat O
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wat distance, and the dif-
ference between the rst two distances.
ter molecule which will jump (water∗). Approximately 0.20 ps before the jump
occurs (see also Fig. 3.25) Ofwat enters the solvation shell, then the old acceptor
starts to escape it. At time 0, O∗Oiwat and O∗O
f
wat distances are equal. Finally
the old acceptor leaves the shell while the new acceptor goes to its new hydrogen
bond equilibrium O∗Ofwat distance.
Just as for distances, the symmetry is obvious with the angles in Fig. 3.25. The
small bumps in the θ variable are related to libration motion [15, 16].
To obtain the nal ingredient of the jump component for the water-water reo-
rientation, we calculate 1/τW→W0 rate constant of the water-water jump from eq.
3.11 (gure 3.26), i.e. the average period between two jumps. This gives the pre-
factor of the W → W version of the Ivanov eq. 3.10.
The nal required property for the water-water reorientation is the frame reo-
rientation, determined in Fig 3.27.
From Figs. 3.24-3.27, we can extract the geometric parameters we need in the
Ivanov model contribution and the frame reorientation contribution, and thus the
Extended Jump Model reorientation time for n=2. Finally we can compare the
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FIG. 3.25  Relevant angles involved in the water-water jump mechanism. The
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Parameters Wat-Wat (TIP4P) Wat-Wat (SPC-E) Wat-Wat (Amoeba)
∆θ angle (degree) 66 60 65
τ0 jump time constant (ps) 1.9 1.8 3.1
τ frame2 ≈ τ
OO
2 (ps) 3.9 6.2 9.0
τ jump model2 (ps) 2.1 2.2 3.5
τ ext. jump model2 (ps) 1.4 1.6 2.5
τ reor2 (MD) (ps) 1.7 2.0 3.3
TAB. 3.13  Times extracted for the water-water jump and frame reorientation.
Comparison of the TIP4P water model results with those of with the SPC-E and
the Amoeba water model [15].
latter to the reorientation time from the direct calculation τMD2 using the time cor-
relation expression eq. 2.12. Table 3.13 summarizes all the geometric parameters
and characteristic times of the Water-Water jump. In addition, we compare them
to those from the SPC-E and from the Amoeba water-models. The water jump
analysis with TIP4P water gives a lower value for the reorientation time than
it does with SPC-E water, with the primary difference coming from the longer
frame reorientation in the SPC-E water model. The Amoeba water model gives
a longer value than the other two models (2.5 ps) because τ Amoeba0 is bigger. Ho-
wever, every reorientation times are in range of experiments, which give 1.7-2.6
ps [15]. However τ reor,jump2 and τ reor,MD2 are close to each other for TIP4P water
even if the jump model is an underestimate compared to the real directly simu-
lated reorientation time (as it is also for SPC-E and Amoeba). We can conclude
that the jump model gives a reorientation motion coherent with experiments and
simulation. Moreover even if the comparison between the three water model does
not show exact similar values, the behaviour and the coherence with the τ reor,MD2
and the experiment is good for the three models. Therefore the jump model me-
chanism is independant from the force eld of the simulation, which is conrming
again the strong reliability of this model.
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FIG. 3.27  Frame reorientation of water H-bonded to different acceptors.
3.4.4 The Nitrate hydration shell water jumps
In the preceding section, we validated the extended jump model for a water
molecule in the hydration shell of a water, and extracted some reference values
for the water-water jump and frame reorientation.
In this section, we turn our attention to the reorientation mechanism for a
water molecule in the rst hydration shell of the nitrate ion. We will see that
again that water jumps play a dominant role and that the Extended Jump Model
gives a reasonable description for the reorientation. This will be used to give some
insight on the increased lability (more rapid reorientation) of a water in the nitrate
hydration shell compared to a bulk water molecule, i.e. the structure breaking
character of the nitrate ion (section 2.2).
This section is a relatively long one for several reasons. The rst is that there
are in fact two types of water jumps involved, one where the OH of the reorienting
water in nitrate s hydation shell jumps to a new water partner, and the other where
it jumps from being H-bonded to one of the nitrate oxygens to being H-bonded
with another nitrate oxygen. The second reason is that we are also able to study
the internal rearrangements, e.g. charge redistribution, of the nitrate ion itself in
connection with these jumps.
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FIG. 3.28  The jump Oi
NO−
3
→ Ofwat parameters.∆θ is the jump amplitude, θ the
angle between the OH bond and the bisector of the ̂Oi
NO−
3
O∗Ofwat angle, and the
other parameters are distances involved in the jump process.
The “external” jump : ONO−
3
→ Owat
We follow the same methodology here as for the bulk water reorientation in
sections 3.4.1-3.4.3 and the nitrate-water H bond descriptions given in Table 3.6.
We calculate for the nitrate hydration shell water reorientation involving a jump
of the water OH to another (’external’) water, the frame reorientation time (gure
3.27) and the jump rate (gure 3.26). The coordinate denitions for the problem
are given in Fig. 3.28 and the simulation results for the angles are plotted in Fig.
3.29 and for the geometrical characteristics : distances in Fig. 3.30. While we
focus on the ONO−
3
→ Owat jump, we learn at the same time about the Owat →
ONO−
3
jump/reorientation by simply inverting the direction of the time evolution.
The determined parameters and times are collected in Table 3.14. We summarize
the main features of the results in the following
The frame decay in Fig. 3.27 is noisy because of the lack of events in our
simulation, especially for long times (more than 6 ps). Generally, the water mole-
cule has jumped before that time, as suggested by the jump rate time (τ0 = 2.1ps,
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Parameters ONO−
3
-Owat Owat- Owat
∆θ angle (degrees) 63 66
τ0 jump time constant (ps) 2.1 1.9
τ frame2 ≈ τ
OO
2 (ps) 4.5 3.9
τ jump2 (eq. 3.10) (ps) 2.3 2.1
τ ext. jump2 (ps) 1.6 1.4
τ reor. MD2 (ps) 1.5 1.7
τ reor. exp.2 (ps) [20] 1.1 2.5
TAB. 3.14  Characteristic times directly involved in the reorientation mechanism
of water molecules initially sitting in the rst shell. The experimental time is an
integrated NMR relaxation time.
Table 3.14). However we can obtain a good estimation of the frame reorientation
from the short time t (≤6 ps), then τ frameO
NO
−
3
= 4.5 ps.
Turning to the jump aspects of the water reorientation, Fig. 3.29 shows that
again there is a large amplitude jump. Indeed, from the geometrical point of
view, the jump amplitude for the ONO−
3
→ Owat jump is the same as that for
the Owat → Owat jump (63◦). Some details to note are that the jump has a weak
in-plane component (φ ≈ −2◦ before the jump and 0 after it) and the libration
bump is more intense on the ONO−
3
side of the motion. These reect the asym-
metric character of the jump, from a weaker H-bond situation to a stronger one -
although the θ angle is the same (30◦) in the reactant and product.
Figure 3.30 reveals a further asymmetry : the new nitrate water partner moves
rst and enters the nitrate solvation shell before the old partner leaves it. This
feature was also observed in Ref. [16] for the chloride ion case as for halides in
section 2.7.3.
As we mentioned in section 2.7, the extended jump model explains the mo-
bility of water molecules between the rst and second shell. For the nitrate case,
Table 3.14 indicates that the reorientation time calculated via the extended jump
model is τ reor,jump2 = 1.6ps, this value overestimates the reorientation time τMD2
extracted from NMR experiments (1.1 ps) [20]. The more important observation
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from Table 3.14 is the experimental (and MD) indication of the structure brea-
ker character of nitrate, based on the faster reorientation of water molecules wi-
thin it rst shell compared to the reorientation time of water molecules in the
bulk. However, the reorientation time extracted from the extended jump model
τ ext. jump,X→W2 is larger than τ
ext. jump,W→W
2 (1.6 > 1.4) which is in contradiction
with the structure breaker character of the nitrate anion.
In considering the source ofthis deciency, we note that the amplitude and the
jump rate are similar, but not identical, for the ONO−
3
→ Owat and Owat → Owat
jumps. The only signicant difference between the reorientation motion of a water
in the bulk and a water molecule sitting in the rst shell is the frame reorientation
in Table 3.14, which, while it is slower around ONO−
3
than around Owat, is not the
dominant contribution to the reorientation time.
Thus the most likely source of deciency of the extended jump model applied
to the nitrate ion is our overestimation of the water-nitrate attraction, as aspect
we have previously commented on in the section 3.2.3. An improved, reduced
attraction, would lengthen the τ0 jump time constant and reduce the predicted
reorientation time. A further source is that we have only considered waters H-
bonded to the nitrate oxygens ; other presumably less strongly H-bonded waters
in the rst shell would presumably shorten the reorientation time such that nitrate
would be correctly predicted to be a structure breaker.
In addition to the sources just discussed by which the extended jump model
likely overestimates the reorientation time for water in the nitrate hydration shell,
there is another reorientation mechanism to consider. The nitrate ion has three
oxygen sites, and there is another phenomenon which could accelerate the reo-
rientation motion of water molecules in the rst shell of the nitrate : the internal
jump between to nitrate oxygen atoms (Oi
NO−
3
→ Oj
NO−
3
). We examine this motion
in the next section.
The “internal” jump : Oi
NO−
3
→ Oj
NO−
3
Since the nitrate has three oxygen sites which are each a candidate to be a
water hydrogen bond acceptor, a water molecule H-bonded to nitrate can jump
from one Oi
NO−
3
to another one Oj
NO−
3
. This internal motion is independent of the
external jump and the frame reorientation motion already examinated, and we
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FIG. 3.31  The internal jump parameters. This jump occurs between two ONO−
3
for a water molecule in the rst shell. ∆θ is the jump amplitude, θ the angle bet-
ween the OH bond and the bisector of the Oi
NO−
3
O∗Of
NO−
3
. The other parameters
are distances involved in the jump process.
can therefore simply add its contribution 1
τ
XX jump
2
to eq. 3.13 for the reorientation
time.
The reorientation time of the water molecule initially within the rst solvation
shell is then
1
τX2
=
1
τXW jump2
+
1
τXX jump2
+
1
τX frame2
(3.14)
where the rst term of the equation is the contribution of the external jump, the se-
cond term is the contribution of the internal jump, and the last term corresponds
to the frame reorientation.
The internal jump coordinates and parameters are shown in Fig. 3.31. In our
simulations, we have detected a number of internal jump events (∼ 200 events in
600 ps). The various results for the trajectories are shown in Figs.3.32 and 3.33.
While the results in these gures are slightly noisy because of the low number of
events (∼ 200), the picture is nonetheless clear.
Figures 3.32 and 3.33 together show that there is a large amplitude jump of
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Parameters ONO−
3
-Owat ONO−
3
- ONO−
3
Owat- Owat
∆θ angle (degrees) 63 42 66
τ0 jump time constant (ps) 2.0 4.9 1.9
τ frame2 ≈ τ
OO
2 (ps) 4.5 3.9
τ jump2 (eq. 3.10) (ps) 2.3 10.3 2.1
τ ext. jump2 (ps) 1.3 1.4
τ reor. MD2 (ps) 1.5 1.7
τ reor. exp.2 (ps) [20, 15] 1.1 1.7-2.6
TAB. 3.15  Characteristic times directly involved in the reorientation mechanism
of water molecules initially sitting in the rst shell of nitrate and for the bulk water.
The experimental time is an integrated NMR relaxation time.
about 40◦ at the (dened) time zero (Fig. 3.33), preceded by the water moving
away from its initial nitrate oxygen H-bond partner and towards the new, neigh-
boring nitrate oxygen partner (Fig. 3.32). The process is essentially a symmetric
one. In the overall process, the distance between the new H-bond accepting oxy-
gens O on the nitrate ion remains xed at ∼2.2 	A. The ̂Oi
NO−
3
O∗Of
NO−
3
angle (∆θ)
starts at 36− 37◦ and culminates at 42◦ when the jump occurs. At this time (t=0),
the water molecule (O∗) is in between the two partners on the nitrate ion, which
results in maximizing the θ angle for geometrical reasons. Moreover there is no
out-of-plane component (φ ≈ 0).
With these calculations (as well as the jump time calculated from the appro-
priate correlation function in Fig. 3.26), we can obtain the reorientation times
associated with the internal jump, including the result of its inclusion in Eq. 3.14,
collected in Table 3.15, in which the water-water reorientation is included for
comparison.
Inspection of Table 3.15 (and comparison with Table 3.14) shows that the in-
clusion of the internal jump has reduced the predicted reorientation time from 1.6
to 1.3 ps. While this time remains slower than the experimental result (1.1 ps), and
the agreement with the MD reorientation time has declined in quality compared
to Table 3.14, the internal motion contribution has reduced the predicted reorien-
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tation time to a value below of the model bulk water reorientation time 1.4 ps.
Within the extended jump model formulation, this now changes the prediction of
nitrate being a structure maker to its being a structure breaker, the conclusion of
both experiment and the MD simulated reorientation times in Table 3.15. Thus,
in the extended jump model framework, the inclusion of the additional reorienta-
tion mechanism thus predicts that the reorientation of water molecules in the rst
hydration shell of nitrate is faster than that of water molecules in the bulk.
In Table 3.16 we compare results from the extended jump model to NMR
experiments [20]. Whereas the extended jump overestimates the reorientation of
water molecules in the rst hydration shell of the nitrate anion, the comparison to
NMR [20] is correct.
Ratio NO−3
B’ coeff. -0.05
τ reor
2,NO−
3
/τ reor2,bulk (NMR) 0.8 (nhyd ≈ 12)
τ reor
2,NO−
3
/τ reor2,bulk (ext. jump) 0.92
TAB. 3.16  Comparison of the ratio of the reorientation times of water molecules
in the rst shell of nitrate and water molecules in the bulk extracted from NMR
experiments and from the extended jump model. (B’ coefcient is extracted from
NMR experiments, see section 2.6.1)
As a conclusion, we can say that, with the potential employed and within the
extended jump model, the structure breaker character of the nitrate anion comes
from the addition of two phenomena. First, inclusion of only the contribution of
the jump between ONO−
3
and a water molecule (ONO−
3
→ Owat jump) gives a
reorientation time of water molecules in the rst shell of the nitrate anion is longer
than the reorientation time in the bulk, so that nitrate is predicted to be a structure
maker, in disagreement with both experimental and MD conclusions. It was noted
that a major source of this difculty is likely to be the too strongly attractive
character of the nitrate-water potential employed.
Second, inclusion of the contribution of the additional mechanism of the in-
ternal jump (ONO−
3
→ ONO−
3
jump) for a water molecule H-bonded to a given
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ONO−
3
- even if this contribution to the reorientation time is weak - allowed wa-
ter molecules within the rst shell to reorient faster, leading to predicted (correct)
structure breaker character of the nitrate anion. While a more accurate nitrate-
water less attractive potential would likely remove the critical importance of this
extra mechanism for the structure-maker or -breaker prediction, the extra mecha-
nism should still play a role in the value of the predicted extended jump model
reorientation time.
In the following section, we continue our study of the jumps, and turn our
attention to the change of electronic structure of the nitrate anion during the two
different types of jumps (’external’ and ’internal’). The electronic structure will
give us some clues on the importance of the internal rearrangement of the nitrate
anion in each jump mechanism and also give insights on the solvent’s inuence
on the nitrate anion which will be studied later, in Chapter 4.
Nitrate electronic rearrangement during the Oi
NO−
3
→ Owat jump
We exploit the capability of the QM/MM method to give insight into the elec-
tronic changes of system regions treated at the QM level (here nitrate) to analyze
the anion’s electronic structure evolution during an external jump. In particular,
we have extracted each nitrate atom charge evolution for each Oi
NO−
3
→ Owat
jump event, and we have averaged these charges evolution of ∼800 jump events
in one jump trajectory in Fig. 3.34. Mulliken charges [79, 80, 81, 82] have been
employed, which prove reasonable for the present system, as to be discussed in
detail in section 4.3.1.
Figure 3.34 shows that initially (at t = −1000fs) all the nitrate oxygen
charges are similar (qO
NO
−
3
∼ −0.44e). At approximately t = −650fs prior to the
jump, the charge on Oi
NO−
3
(the initial H-bond acceptor Oi
NO−
3
) becomes slightly
more negative (qOi
NO
−
3
∼ −0.45e), while the charges of the other two spectator
oxygens (Os
NO−
3
in Fig. 3.34) become slightly less negative (qO
NO
−
3
> −0.44e).
At this stage, even if it is a slight effect, there is an excess of negative charge on
the single acceptor oxygen atom which is offset by negative charge reduction of
the other two Os
NO−
3
oxygens.
At t = 0 fs, the negative charge on the initial acceptor qOi
NO
−
3
decreases rapidly
in a signicant amplitude change (−0.45e → −0.42e), and the two spectator oxy-
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FIG. 3.34  The evolution of the charges of the nitrate initial acceptor (Oi
NO−
3
),
of spectator nitrate oxygens (Os
NO−
3
) and of the nitrogen (N) atoms during the
Oi
NO−
3
→ Owat jump. We normalize the evolution of the charges of the two spec-
tators Os
NO−
3
to one atom. The sum of the charges is equal to -1, the nitrate anion
charge.
gen charges become more negative (qOs
NO
−
3
∼ −0.45e). Subsequently, the charges
slowly return to their initial values ; the timescale of this process is τ eqcharge ≈ 1000
fs. Moreover, the charge on the nitrate’s nitrogen atom does not change signi-
cantly during the jump - there appears to be only a small transient decrease in the
neighborhood of t = 0 fs.
It is reasonable to suppose that the electronic rearrangement within the nitrate
ion, on the Os
NO−
3
atoms for example, during the jump comes from the breaking of
the H-bond between the water molecule and Oi
NO−
3
. In order to see this explicitly,
we have calculated the number of H-bonds (H-bonds dened via the geometric
characteristics of Table 3.3.1 in section 3.6) given to each nitrate oxygen during
each Oi
NO−
3
→ Owat jump event. We have averaged these numbers in Fig. 3.35
(just as for the charges in Fig. 3.34, we have normalized the H-bond numbers of
the two spectators Os
NO−
3
to one atom), and we now discuss them.
Before the jump, the number of H-bonds follows the behavior expected from
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FIG. 3.36  The projection of the dipole moment of the nitrate on the NOi
NO−
3
axis.
the charge evolutions in Fig. 3.34. Thus, initially the number of H-bonds is the
same for Oi
NO−
3
and Os
NO−
3
. Subsequently, the number of H-bonds given to Oi
NO−
3
increases a bit (as we expected, since Oi
NO−
3
is overcoordinated), while the H-
bond number of Os
NO−
3
decreases slightly compared to values at t = −1000fs
and becomes undercoordinated. These behaviors are consistent with the charges
proles of Fig. 3.34. Indeed the overcoordinated Oi
NO−
3
has its charge become
more negative (the positive hydrogen from the H-bond pull the negative charge
onto Oi
NO−
3
), and the undercoordinated Os
NO−
3
are have their charges becoming
slightly less negative (the hydrogen is longer there to pull negative charge onto
Os
NO−
3
) ; the jump mechanism is directly associated with the overcoordination of
the initial acceptor, see section 3.4.1 and Ref. [16].
At t = 0fs, the sudden drop of the Oi
NO−
3
H-bond number represents the jump
event. On the other hand, the number of H-bonds given to the spectator Os
NO−
3
does
not change signicantly throughout the jump. We can conclude that the charges’
evolution observed in Fig. 3.34 only comes from the breaking of the H-bond with
Oi
NO−
3
and does not involve any other important environment rearrangement.
Finally, an additional charge distribution characteristic of the nitrate anion du-
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FIG. 3.37  The evolution of the nitrate dipole moment during the Oi
NO−
3
→ Owat
jump.
ring the Oi
NO−
3
→ Owat jump is the dipole moment. In particular, we have cal-
culated the dipole moment of the nitrate projected on the NOi
NO−
3
axis (see Fig.
3.36), and have plotted the µ evolution along the jump process in Fig. 3.37. We
have calculated the dipole moment from the atomic charges and the bond lengths
we have extracted during the jump process (charges in Fig. 3.34).
With some approximations, µ represents the real dipole moment during the
jump event. Indeed, the two spectator atoms Os
NO−
3
have the same average distance
to NOi
NO−
3
axis, and as we have normalized their two charges to one, their out-of-
NOi
NO−
3
-axis contributions will compensate each other. Hence µ is just along the
NOi
NO−
3
direction.
The dynamics of the dipole moment in Fig. 3.36 follows the same behavior
as the charges proles of Fig. 3.34, at t = −1000 fs µ ≈ 0 D, then slowly it
goes to slightly negative values, but the dipole moment is very small. When the
jump occurs at t = 0fs µ shoots up to 0.25 D. After the jump, the dipole moment
remains more intense than it was well before the jump, even if it still a small
dipole moment compared to a water molecule’s (µ ∼ 1.5 D for TIP4P). However,
we can conclude that the Oi
NO−
3
→ Owat jump event forces the nitrate anion to
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become polar, through the breaking of a H-bond between a water molecule and
Oi
NO−
3
. In the post-jump stage of the process µ goes slowly to 0 D (τ eqµ ≈ 1000
fs). This dipole moment study shows that in the water solvent equilibrium state,
the nitrate ion is mainly apolar, but the jump in the solvation conguration makes
it transiently a slightly polar anion.
As a conclusion, we can say that the nitrate anion is the subject of signicant
electronic rearrangements induced by the breaking of an H-bond with the water.
This breaking reduces the magnitude of the negative charge on the Oi
NO−
3
atom,
since the nitrate ion is no longer polarized by the presence of the H- bond. The
re-establishment of the original larger magnitude negative charge on the atom via
the formation of a new H-bond is fairly slow (of the order of 1000 fs). This slow
relaxation to equilibrium is present in every calculation we performed (Figs. 3.34,
3.35 and 3.37).
In the next section, we perform an analysis for the Oi
NO−
3
→ Oj
NO−
3
internal
jump mechanism similar to that just described for the external jump.
Electronic rearrangement during the Oi
NO−
3
→ Oj
NO−
3
jump
If the jump mechanism for the external Oi
NO−
3
→ Owat jump is very similar
to those already studied ([15, 16] and chapter 2), the internal Oi
NO−
3
→ Oj
NO−
3jump is likely to have a different pattern of internal electronic rearrangements :
the old and the new acceptor oxygens belong to the same anion and have connec-
ted electronic structures.
In the same fashion as in section 3.4.4, we plot the charge evolution of the
nitrate atoms during the Oi
NO−
3
→ Oj
NO−
3
jump (Fig. 3.38). However, here we need
to distinguish between the three nitrate oxygens. One is the spectator oxygen atom
(Os
NO−
3
) of the Oi
NO−
3
→ Oj
NO−
3
jump event, one is the initial H-bond acceptor
(Oi
NO−
3
) and the last one is the nal H-bond acceptor (Of
NO−
3
).
As can be seen in Fig. 3.38, at t = −1000 fs all the oxygen charges are equi-
valent, then at t ≈ −600ps qOi
NO
−
3
starts to become slightly more negative, while
q
O
f
NO
−
3
becomes less negative ; qOs
NO
−
3
stays constant during the process. For t=0 fs
qOi
NO
−
3
and q
O
f
NO
−
3
jump with the same magnitude, and exchange. After the jump,
we would expect that they would return slowly to the equilibrium value. But this
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FIG. 3.38  The evolution of the charges of the nitrate initial acceptor (Oi
NO−
3
),
the new acceptor (Of
NO−
3
) and of spectator nitrate oxygens (Os
NO−
3
) during the
Oi
NO−
3
→ Of
NO−
3
jump.
is not apparent for the nal acceptor oxygen.
It this connection, we need to note that, as we do not observe many Oi
NO−
3
→
Oj
NO−
3
jump events during the time of our simulation, the charge dynamics in Fig.
3.38 is not totally converged. This is the reason why the trajectories are so noisy
and why the charge equilibrium values are not reached for t = 1000 fs. Finally, the
charge on the nitrogen atom shows no signicant sensitivity to the jump process
and remains almost constant.
We next have extracted and plotted in Fig. 3.39 the number of H-bonds ex-
changed between water molecules with Os
NO−
3
, Oi
NO−
3
and Of
NO−
3
during jump
events in order to obtain some idea concerning the correlation between the charge
changes observed in Fig. 3.38 and the environment rearrangements.
The H-bond number behavior displayed in Fig. 3.39 corresponds to what we
expected from the charge dynamics of Fig. 3.38.
Indeed as for charges, the H-bond evolution is symmetric, the Os
NO−
3
H-bond
number does not change signicantly along the jump, and the number of H-bonds
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jump.
given to Oi
NO−
3
starts from the equilibrium value (∼ 2.2) increases before the jump
occurs and decreases after to go back to the equilibrium as a contrary for Of
NO−
3
.
This evolution is characteristic of the concerted mechanism we described in sec-
tion 3.4.4.
We can conclude that for the Oi
NO−
3
→ Of
NO−
3
jump, in the same time the ini-
tial acceptor should be overcoordinated and the nal acceptor undercoordinated.
The system reequilibrates the number of hydrogen bond given to the nitrate oxy-
gen thanks to the internal jump. As a contrary the external jump just needs the
overcoordination of the initial acceptor on the nitrate. These two conditions on the
initial and nal acceptor and the low number of possible new acceptor atoms (the
other two ONO−
3
) is the reason of the low rate of the internal Oi
NO−
3
→ Of
NO−
3jump (see Table 3.5).
With this, we have completed the study of reorientation motions of water mo-
lecules within the rst shell of the nitrate ion. We examine in the next section
another aspect of the polyatomic character of nitrate : its rotational motion.
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Orthogonal Parallel
Time t ±0.2 integ ±0.2 exp ±0.2 t ±0.2 integ ±0.2 exp ±0.2
τ1 6.5 4.3 - 7.4 4.6 -
τ2 2.3 1.8 1.25 2.9 2.2 1.9
τ3 1.4 0.9 - 2.3 1.5 -
TAB. 3.17  The reorientation times of the nitrate anion for different order of the
correlation function and for different method, the t of the correlation functions
decay for longer time, the integration of the decay and the experiments.
3.4.5 Reorientation times of the nitrate anion
Here we examine the reorientation of the nitrate anion itself in water in order
to augment our study of the nitrate anion dynamics. Some NMR experiments (ref
[75, 76]) indicate some interesting results for these reorientational dynamics : the
time associated with the reorientation of a direction vector perpendicular (ortho-
gonal) to the plane of the nitrate anion, with the N atom as origin, is shorter than
the time for reorientation of a direction vector parallel to and in the nitrate plane.
The former time is determined via 14N NMR (and Raman lineshape) measure-
ments and the latter via 17O NMR measurements [75, 76].
We have calculated the rst three order orientational correlation functions of
these two direction vectors and extracted the associated relaxation times. The de-
cay of the second order orientation functions is displayed in Figure 3.40 and all
the extracted times are reported in the table 3.17.
First, we note that the simulation results in Tab. 3.17 exhibit the same beha-
vior as the experimental results, i.e. the orthogonal, perpendicular direction vector
of the nitrate anion reorients faster than does the parallel direction vector. The
long time t reorientation times extracted are larger than the NMR times for two
reasons. The rst is the overestimation of the attractive interaction between water
molecules and the nitrate anion mentioned in section 3.2.3. The second reason is
that the NMR times are integrated and include a faster (though less important) li-
brational component which contributes at short times. Our fully time - integrated
τ2 times shown in Tab. 3.17 show a better agreement with experiment, but remain
larger than the NMR values due to the rst reason we have mentioned.
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FIG. 3.40  Reorientation of the orthogonal and parallel vectors of the nitrate
anion plane.
In order to try to gain some understanding of these results, we have compared
the characteristic times involved in the nitrate reorientations to the characteristic
times to be expected if the nitrate reorientations were simply diffusive, such that
the ratios of e.g. τ1 to τ2 would be that given in Table 3.18 .We have also compared
these times with the jump reorientation times of the solvating waters, in particular
those for the Oi
NO−
3
→ OWat and OiNO−
3
→ Of
NO−
3
jumps of section 3.4.4, also
given in Table 3.18. The thought concerning the jump times is that the associated
solvation rearrangements might be correlated with the ease of reorientation of the
anion.
Unfortunately, these comparisons are not very instructive. At rst glance, the
proximity of the results for the nitrate’s parallel reorientation and the Oi
NO−
3
→
OWat jump could be considered as suggestive. In order to further explore whether
there is in fact a real correlation, we have plotted in Fig. 3.41 the orthogonal and
the parallel reorientations of the nitrate anion both during the Oi
NO−
3
→ OWat
jump events and with random initial conditions in Fig. 3.41. The very similar
results indicate that the correlation between the nitrate reorientation and the jump
is very weak, and that the coincidence of the respective times is not fundamental.
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Orthogonal Parallel Diffusion Oi
NO−
3
→ OWat Jump OiNO−
3
→ Of
NO−
3
Jump
(63◦, 2.0 ps) (42◦, 4.9 ps)
τ1 6.5 7.4 - 5.8 28.6
τ2 2.3 2.9 - 2.3 10.3
τ3 1.4 2.3 - 1.8 6.3
τ1/τ2 2.8 2.55 3.0 2.5 2.8
τ1/τ3 4.6 3.2 6.0 3.2 4.5
TAB. 3.18  Comparison of the characteristic times involved in the perpendicular
and the parallel nitrate reorientation with the diffusion or jumps process times.
Turning to the simple diffusive picture for the nitrate reorientation, Table 3.18
shows that this is unlikely to be the correct picture. Since its reorientation is not
our principal interest concerning the nitrate ion , the molecular interpretation of
its behavior is left for the future.
3.4.6 Conclusion on the jump analysis
In this section, we have successfully applied the reorientation jump analy-
sis principles developed by Laage and Hynes [15, 16] to water molecules in the
hydration shell of the nitrate anion in the same fashion employed for halides in
chapter 2. In addition to the same general features found for the halides, some
new aspects arise due to the polyatomic character of the nitrate anion. In addition
to the external jumps of water molecules from ONO−
3
to another water molecule
which correspond to the classic jump mechanism found in the halides study, in the
nitrate case a water molecule can jump between two different ONO−
3
in the anion.
While this internal jump makes a weak contribution to the reorientation times, it
nonetheless has an important impact (with our potentials) of allowing the charac-
terization of the nitrate anion as a structure breaker ion. We could anticipate that
such internal jumps could play a more dominant role in more complex, larger
molecules.
An additional new feature of the nitrate analysis is that we could characterize
the electronic rearrangements in the ion during the reorientation jumps, to provide
a quite detailed picture of the evolving charge distribution.
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FIG. 3.41  Evolution of orthogonal and parallel nitrate reorientation during a
ONO−
3
-Owat Jump and with random initial conditions.
An additional new feature of the nitrate analysis is that, thanks to the QM/MM
methodology, we could characterize the electronic rearrangements in the ion du-
ring the reorientation jumps, to provide a quite detailed picture of the evolving
charge distribution.
Finally, an initial study of the reorientation of the nitrate ion was presented,
yielding agreement with experimental results concerning the difference of the
times for the orthogonal and parallel unit vectors. A molecular level interpreta-
tion of this difference will however have to await a future analysis.
3.5 Conclusion
In this Chapter, we have studied various phenomena and mechanisms rela-
ted to the solvation of the nitrate anion in water. Application of a QM/MM me-
thodology has allowed us to model the electronic structure of the nitrate anion.
It has to be noted that, this hybrid force eld gives a somewhat over-structured
solvent conguration around the nitrate. Beyond this limitation, all results presen-
ted here are in generally good agreement with experiments and physical expecta-
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tions. Beyond the QM/MM aspect, most of the methodology applied to the nitrate
ion is very similar to that employed in the halides Chapter.
We have rst determined the solvent structure in the vicinity of the nitrate
anion through classic tools (rdfs, coordination numbers), and non-classic tools
(tetrahedral parameters, water pairs analysis). We have characterized the slight
structure breaker character of the nitrate represented by small distortions of the
water H-bond network. This structure breaker character was conrmed by the
short lifetime of the ONO−
3
· · ·HOH H-bond and by the fast reorientation motion
of water molecules in the rst hydration shell of the nitrate ion.
Finally, we applied the reorientational jump analysis to the polyatomic nitrate
anion in the same fashion as we did for halides. In addition to the good agree-
ment with experiments and previous results, this study revealed a new phenome-
non compared to a monoatomic anionic solute case : the internal jump where
a water molecule creates successively two different H-bonds with two different
acceptor sites of the solute anion. In addition, the QM/MM methodology allowed
us to examine the electronic charge rearrangement of the nitrate ion during the
reorientational jumps of waters in its hydration shell.
This chapter has presented an overview of the inuence of the nitrate anion on
the water solvent. In order to complete the study of the nitrate-solvent interaction,
we will characterize and discuss in the next chapter vibrational and electronic
properties of the nitrate solute induced by the water solvent.
Chapitre 4
Symmetry Breaking and the Nitrate
Ion
4.1 Introduction
The present chapter is devoted to symmetry-breaking aspects of the nitrate
anion in water solution, i.e., the solvent-induced localization of charge and bon-
ding within the ion, thus altering the symmetric charge distribution and bonding
character within the isolated anion. Thus, this chapter shifts the focus to the in-
ternal properties of the nitrate ion, as inuenced by the dynamic evolution of
the water solvent. While the existence of the environmentally-induced symme-
try breaking for nitrate is strongly indicated by spectroscopic experiments to be
discussed, the molecular level character of this effect within the ion and the dyna-
mics of e.g. the water solvent in inducing this effect have not been understood. In
this chapter, we will address those issues for a nitrate ion dilute in aqueous solu-
tion. In the remainder of this Introduction, we briey review some spectroscopic
evidence for the symmetric breaking, point out the relevance of the issue in some
environmental contexts, and then outline the remainder of the chapter.
In the gas phase, nitrate anion is a planar D3h anion [56]. The three oxygen
sites are equivalent : the negative charge is equally distributed over them and each
N-O bond has the same partial double bond character.
The isolated anion has ve vibrations, with two of them doubly degenerate :
the symmetric N-O stretch (ν1, in-phase) close to 1040 cm−1 ; the out-of-plane
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deformation (ν2) near 830 cm−1 ; the in-plane bend (ν4) near 720 cm−1 ; and -
of most interest in the present context - the degenerate asymmetric stretch (ν3,
out-of-phase) approximately at 1370 cm−1 [57][58].
The degeneracy of the asymmetric stretch is lifted in solution. In solutions
of Potassium Nitrate involving different polar solvents, some hydrogen bonding
solvents (water, methanol, ethylene glycol), and one not (acetonitrile). Resonant
Raman [57][58] experimental observations indicate a broad double peak for the
asymmetric stretch mode, split by about 60 cm−1 and centered around 1370 cm−1
(one peak at ∼ 1340 cm−1 one at ∼ 1400 cm−1). This phenomenon has been
interpreted as the loss of degeneracy of the asymmetric stretch mode by a decrease
of local symmetry [57]. Further, IR absorption spectra of aqueous Ca(NO3)2 as
a function of increasing solution concentration have been obtained [55]. These
clearly point to an increase of the splitting for the antisymmetric stretch (and of
the absorbance) with increasing concentration (g 4.1).
FIG. 4.1  The aqueous solution nitrate IR spectra extracted for different
Ca(NO3)2 concentrations [55].
While the above evidence indicates symmetry breaking for the nitrate ion via
the spectroscopic splitting of its asymmetric stretch, the molecular level mecha-
nism of the symmetry breaking remains unclear. This statement applies not only
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to the dynamics of the surrounding medium which is inducing the splitting but
also to the internal charge distribution and bonding effects within the ion. Both of
these features are of special interest in that nitrate ion vibrational spectroscopy can
be a useful probe of its environment in a way not possible for e.g. simple halide
ions. Some illustrations of this point are discussed next.
Nitrate is a very common anion in the atmosphere [53, 54, 59, 60, 61, 62].
One important occurrence is the result of many heterogeneous reactions between
sea salt or mineral dust aerosols with nitrogen oxides. In contrast to the initial ae-
rosol, aqueous nitrate salt aerosols have different photochemical properties [53].
The nitrate salt aerosol that forms is more hygroscopic and has properties (size,
water content, and optical scattering) that can change considerably with the rela-
tive humidity (RH) [54], a feature indicating the importance of the hydration of
nitrate.
As for symmetry breaking aspects, the splitting of the asymmetric stretch is
observed in nitrate aerosols, and it decreases with decreasing relative humidity
(RH) of nitrate in droplets to ∼ 10 cm−1 for a RH of 60 % [53]. The degree of
splitting is dependent on the environment and thus the perturbation of the nitrate
ion : a highly perturbed ion will have a large splitting, whereas a relatively unper-
turbed ion will have a smaller splitting. This perturbation can be due to hydrating
water, as already indicated, or to other causes. For example, in NaNO3 salt ae-
rosols, the splitting is not as evident as it is for other nitrate salt aerosols. Instead
the spectra display a single peak with a broad shoulder, showing that the cation in-
uence is crucial to observe the loss of degeneracy. In this chapter, we will only be
concerned with the inuence of the surrounding water solvent on the nitrate ion in
the absence of any cation, the important rst step in understanding the symmetry
breaking.
Finally, studies indicate that the chemistry of ions present in aqueous aerosols
depends on the whether the ions are fully solvated in the bulk or only partially
solvated at the surface of aqueous solutions and aerosols [77] [78]. The propensity
of nitrate ion for the surface or the bulk of an aqueous solution is still a question
under active discussion [61, 62, 59]. The symmetry breaking for the ion here to
be studied in bulk aqueous solution - could provide a useful spectroscopic probe
to identify the nitrate ion in different water environments.
In the remainder of this chapter, we will examine the existence of such sym-
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metry broken states of a nitrate anion in water using QM/MM simulations. Indeed,
the QM treatment of the solute anion allows us to follow the changes of the chemi-
cal nature of the NO bonds and the charge distribution to characterize the nitrate
ion’s instantaneous state in the uctuating water environment. While the ion’s
spectroscopy is not itself studied here, the present results should prove useful in
future studies of the splitting of the asymmetric stretch.
In the next section 4.2, we will describe the QM/MM set up we have em-
ployed. Subsequently (section 4.3) we will discuss the probes of nitrate symmetry
breaking and the use of nitrate ion charges and bond orders to dene useful che-
mical states for the analysis. Next, we introduce new coordinates used to study
the symmetry breaking of the ions internal charge distribution and bonding cha-
racter (section 4.4). In section 4.5 we perform a kinetic analysis on the system to
characterize the dynamics of the symmetry broken states. A discussion of some
mechanistic aspects of the symmetry breaking (section 4.6) is followed by conclu-
ding remarks (section 4.7).
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4.2 The QM/MM division
Since the symmetry breaking must involve changes in the internal electronic
state of the nitrate ion, it is necessary for the ion itself to be treated at the QM level.
For computational time reasons, as many as possible of the surrounding water
molecules should be treated at the MD level, and for this purpose we employ the
TIP4P model, which correctly reproduces the structural and dynamical properties
of bulk water ([74]). The key issue of whether the water molecules in the vicinity
of the ion require a QM treatment is that of charge transfer between the nitrate and
the water molecules. If the extent of this phenomenon is signicant, it can have
large consequences on the nitrate atomic charge densities, and therefore have a
signicant inuence on the mechanism of symmetry breaking. Accordingly, we
would also have to treat the water molecules next to the nitrate at the QM level.
Fortunately, Ramesh et al [52] have shown that the charge transfer between nitrate
and water is small and is even smaller than between two water molecules (gure
4.2), and is close to that between Br− and water.
This small charge transfer supports our choice to restrict the QM region to
NO−3 . This restriction is also supported from the point of view of the water. The
charge transfer for chloride ion is much stronger than for the nitrate and bromide
ions [52], and yet its neglect for Cl− in water yields good results on structural and
dynamical properties [16].
The simulation conditions (NVE, 300K, etc.) are the same as those employed
previously in section 3.1 and in Appendix (B). The details of the QM treatment
are given in section 3.1.
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FIG. 4.2  Plot for anion-water A−.nH2O complexes, n=1 and 6 correlating two
H-bond descriptors, the charge transferred to the water molecule (qw on the x
axis) and the vibrational red-shift of the H-bonded water molecule OH stretch
(on the y axis) [52]. On the plot, full symbols correspond to NO−3 , empty ones
to different halides, the cross is for pure water. For the NO−3 .6H2O complex the
charge transferred to water molecules is lower than between 2 water molecules.
4.3 Probes of nitrate symmetry breaking
In this section, we will be concerned with determining which of the coordi-
nates or properties of the nitrate ion is the best choice to observe and characterize
the symmetry breaking in aqueous solution.
We begin the discussion with a preliminary identication, following [52],
of several different electronic states of the anion, with different internal bond
length and charge distributions, shown in gure 4.3. In this gure, State 0 is the
standard symmetric representation for the isolated ion, where each NO bond has
the same bond length, with the bond order (BO) equal to 1.3. The negative charge
is delocalized over the three oxygens.
State 1 is the opposite, limiting asymmetric situation, where complete bond
localization has occurred : one of the NO bonds is now a double bond with BO=2,
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FIG. 4.3  The three nitrate ion states and the connections between them.
while the remaining two NO bonds are single, with BO=1 ; in the double bond,
the formal charge on the oxygen is 0, while it is -1 on each of the two singly
bonded oxygens, i.e. there is negative charge localization on the latter oxygens.
There are obviously two further symmetry-related structures for the ion in state
1, shown in Fig. 4.3. In a standard simplied description, the symmetric State 0
would be represented as the resonant contribution of the three symmetry-related
versions of State 1. Equivalently, one could say that the resonance present in State
0 is completely broken in State 1.
Finally, State 2 in Fig. 4.3 has an intermediate asymmetric structure, in which
there is negative charge localization on a single, singly-bonded oxygen, whereas
the negative charge is delocalized for the remaining two oxygens in the anion,
each involved in a partial double bond of BO 1.5. This state would be represented
by resonance between two, rather than three, of the symmetry-related structures
corresponding to State 1. The full resonance present in State 0 is only partially
broken in State 2.
162 CHAPITRE 4. SYMMETRY BREAKING AND THE NITRATE ION
In the case of symmetric solvation of the anion by the surrounding water mo-
lecules, one would expect to observe the bond lengths, bond orders and charge
distributions corresponding to State 0. On the other hand, if the instantaneous
solvent arrangement corresponded to strong solvation (i.e. H-bonding) of the top
oxygen in the bottom left portion of Fig 4.3 and weak solvation of the other two
oxygens, one might observe State 2, with its distribution of the bond lengths, etc.
If however the solvation of all three nitrate oxygens were sufciently strong, one
might observe State 1, with its internal distribution. Of course, the discussion just
given has used extremes, for simplicity. In order to observe for example State 1,
the solvation of each oxygen would have to be strong enough to overcome the loss
of the resonance stabilization present in State 0.
A previous study [52] for nitrate in small water clusters, including those ex-
pected to be reasonable mimics of the ion with its rst hydration shell in solution,
strongly suggests that these extremes will not occur in aqueous solution. None-
theless, the present discussion helps to provide a perspective on the symmetry
breaking, and emphasizes that there are three obvious candidates for the best ni-
trate quantity to clearly reveal it. These candidates are all readily accessible via
the QM/MM simulation : the bond length, which is the most straightforward, the
oxygen charges (via the Mulliken charges [79, 80, 81, 82]) and the bond order
[83, 84, 85, 86, 87, 88, 89]. The capacity of these quantities to represent the sym-
metry breaking without being dominated by obscuring noise will be determinant
in our choice. We have conducted simulations for all three of these quantities,
and the results are shown in Figs 4.4-4.6, in which the nitrate ion in both the gas
and aqueous phases is examined. The gas phase simulations were performed via a
QM/MM simulation in conditions similar to those employed in section 3.1 (with
no water molecules here), after a 50 ps equilibration run at 300 K.
Figure 4.4 shows the results for the NO bond length. The solution results do
not clearly display any symmetry breaking, and indeed these and the gas phase
results indicate that the vibrational amplitude for the bonds is sufciently large
as to obscure any such effects. We therefore pass to the other two candidates.
Figures 4.5 and 4.6 indicate clearly that the solvent-induced changes in the bond
orders and charges are visible despite the vibrations. (The details concerning their
calculation will be given in section 4.3.1). While the comparison between the gas
phase and solution results in each of the gures shows that the nitrate vibrations
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FIG. 4.4  NO bond lengths for nitrate ion in time ; upper panel for the isolated
anion and lower panel for the anion in water. Symmetry breaking in solution is
difcult to observe ; the vibration amplitude is too large.
0 2 4 6 8 10 12 14
ps
0.8
1
1.2
1.4
B
O
 f
or
 is
ol
at
ed
 n
itr
at
e
20 22 24 26 28 30 32 34
ps
0.8
1
1.2
1.4
B
O
 f
or
 s
ol
va
te
d 
ni
tr
at
e
FIG. 4.5  NO Bond Order versus time for nitrate in gas phase (upper panel) and in
aqueous solution (lower panel). Symmetry breaking is observable : the distinction
between each oxygen is easier than in the bond length case (Fig. 4.4)
164 CHAPITRE 4. SYMMETRY BREAKING AND THE NITRATE ION
14 16 18 20 22 24 26 28
ps
-0.6
-0.5
-0.4
-0.3
-0.2
O
 c
ha
rg
es
 f
or
 is
ol
. n
it.
 (
e)
14 16 18 20 22 24 26 28
ps
-0.6
-0.5
-0.4
-0.3
-0.2
O
 c
ha
rg
es
 f
or
 s
ol
v.
 n
it.
 (
e)
FIG. 4.6  Oxygen charges versus time for nitrate in gas phase (upper panel) and
in aqueous solution (lower panel). Symmetry breaking is clearly observable, as in
the case of the NO bond order (Fig. 4.5).
have a slight inuence on the BOs and the charges, this inuence is less important
than the solvent-induced symmetry breaking for these two coordinates.
In order to obtain further insight on the response of the charges and bond
orders to the vibrations of a nitrate surrounded by waters, we display in Fig 4.7
the power spectrum of both quantities from the simulations.
The response of these quantities is very different. The bond order spectrum has
two large peaks at 734 cm−1 (in-plane bend), 1100 cm−1 (symmetric stretch) and
a very small peak at 1440 cm−1 (asymmetric stretch), while the charge spectrum
shows just one peak at the asymmetric stretch frequency 1440 cm−1. The charges
are sensitive to the asymmetric vibration, whereas the bond order is most sensitive
to other vibrational modes. The results motivate our choice to use both the bond
order and charges in order to access the symmetry breaking for nitrate in water.
In the following, we present some discussion of the calculations for the charges
and bond orders. We then discuss some important considerations of a bond order
’coordinate’, before determining the criterion we use to represent the different
states of the nitrate during the simulations.
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FIG. 4.7  Power spectrum of a nitrate ion in water applied on the two coordinates,
bond order and charges (two methods are used, ft : Fourier transform, mem :
maximum entropy method [90]).
4.3.1 Charges and Bond Order
We have selected the relative simple Mulliken population analysis [79, 80, 81,
82] to extract two charge and bond order ’coordinates’. There are however some
limitations for such an analysis. Mulliken populations are sensitive to the basis
set, particularly as the basis set is enlarged to higher accuracy [91]. They can also
have difculty in giving a correct picture of the charge/bond order distribution in
compounds having signicant ionic bond character [91]. For example, in studies
of various organic and inorganic lithium compounds, the Mulliken charge on li-
thium differs from that expected by other criteria [92]. However nitrate does not
seem to present a problem for the charges we extract, indeed our results are in
reasonable agreement with those calculated via the Natural Population Analysis
of Ramesh et al ([52]).
From the QM/MM simulation, we obtain the bond order of each QM bond,
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i.e. all N −Oi bonds. This bond order is dened as [93]
Bkk0 =
∑
µ∈k
∑
ν∈k0
P 2µν (4.1)
Here Bkk0 is the bond order between atoms k and k0, P is the density matrix, µ
and ν are basis functions of the considered basis set dened in section 3.1.
Because of the limitations of the Mulliken populations mentioned above, there
is some lack of accuracy for the bond order related to the assignment of the double
or single bond character. Thus, a real double bond can have a bond order dif-
ferent from 2.0. As an example, we performed a single point calculation of O2 in
vacuum (RHF [66], Double Zeta diffuse and polarization function) and found that
the bond order was 1.628, far from the 2.0 value expected in the classical concept
of the double bond. (In contrast, the bond order calculation based on the natural
population analysis [91] using the same condition gives approximately 2.0.)
Hence, it is not possible to obtain the absolute character of a given bond from
its bond order ; one can however tell if one bond has a greater higher double bond
character than another one, but not if it is a real double bond. This situation
sufces for present purposes, because we will only use the bond order to give a
relative perception of the bond character of one bond compared to another one
within the same calculation.
We should also note before proceeding that for charges and bond orders, an
offset appears compared to the gas phase values. For example the bond order sum
for the nitrate ion in the gas phase is approximately equal to 4.0, but in solution
the sum of the three bond orders has a distribution centered on 3.5. This offset
results in more negative charges and to more single bond character for the ion
in solution. This trend makes some sense, since water molecules attract nitrate
electrons and polarize the N-O bonds (recall that charge transfer from the nitrate
to the water molecules is impossible at the present QM/MM level of description).
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FIG. 4.8  Bond order evolution in time of each of nitrate’s NO bonds.
4.4 First step of the analysis : new coordinates
The simulated evolution of the bond order for the NO bonds of nitrate in wa-
ter is displayed in Fig. 4.8. In order to get a clearer view of the evolution of the
system, we will use a different set of ’coordinates’ than the bond orders them-
selves. We rst dene the instantaneous mean value of the bond order 〈BNO〉 =
1/3
∑3
i BNOi and then dene the variance δ as the different between each bond
order BNOi from that the instantaneous mean value :
δ =
3∑
i=1
|BNOi − 〈BNO〉| (4.2)
The δ value allows us to distinguish between the symmetric and the asym-
metric states (state 0 and states 1, 2 respectively ; see Fig. 4.3). Low values of δ
represent the symmetric state (the bond orders are close to each other, so the N-O
bonds are equivalent), whereas high values of δ represent asymmetric states (the
bond orders are signicantly different from each other). Then, in order to charac-
terize the two different asymmetric states1 and 2, we introduce a sign parameter
as follows. For state 1, characterized by two weaker bonds and one stronger bond,
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if 

BNOi < 〈BNO〉
BNOj < 〈BNO〉
BNOk > 〈BNO〉
sign = −1, State 1 (4.3)
while for state 2, with two stronger bonds and one weaker bond,
if 

BNOi > 〈BNO〉
BNOj > 〈BNO〉
BNOk < 〈BNO〉
sign = 1, State 2 (4.4)
These criteria can be easily adapted to the oxygen charge coordinates, with the
state 1 dened by two high magnitude charges and one low magnitude charge, and
the state 2 dened by one large magnitude charge and two low magnitude charges.
We have used the coordinates introduced above, and extracted states popula-
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tion associated with the sign ∗ δ, 〈BNO〉 coordinates during our simulations. In
order to plot the free energy surface (in kcal/mol), we take the negative loga-
rithm of the populations (P (sign ∗ δ, 〈BNO〉)) and we dispay the surface sign ∗
δ, 〈BNO〉,−0.595ln(P (sign ∗ δ, 〈BNO〉)) in Fig 4.9. With the sign coefcient of
eqs. 4.3 and 4.4, the two ’wells’ have approximately the same shape and their
minima are positioned symmetrically with respect to the origin of the sign ∗ δ
axis.
In addition, we have calculated the populations of the states dened in eqs. 4.3
and 4.4. The ratio of these populations is the same (within the error bars) whatever
the number of steps of the simulation (e.g., for 80, 120 and 175 ps) we consider :
[1]bo
[2]bo
≈ 1.15± 0.05 (4.5)
with 350000 points over 175 ps. The ratio, which corresponds to an equilibrium
constant between the two asymmetric states, is slightly in favor of the state 1.
At this point we must clarify several aspects concerning the validity of the
(sign ∗ δ, BNO) Fig. 4.9. The sign coefcient which allowed the separation of
the two wells, is designed in order to extract the two states 1 and 2. Therefore it can
articially split instantaneous congurations of the nitrate ion due to uctuations
around the symmetric state 0 into the two different states 1 and 2. But in such a
case, the sign criterion of selecting a given state is symmetric, i. e. the chances
to have two smaller or two larger BNOi values compared to the average BNO
at a given time are strictly equal. Thus, any arbitrary splitting of the symmetric
state 0 into the two different states 1 and 2 will give an equal contribution to the
populations of each of those states (if we have enough statistics), and will not
distort the relative populations of states 1 and 2.
The second and related issue is that there is no observable well for the sym-
metric state (δ = 0) in Fig. 4.9 ; this state does not have an measurable existence.
However it should be remarked that a δ strictly equal to 0 is very improbable, and
then it is possible that the nitrate anion could present a symmetric character with
slight differences in its bond order values. But we cannot detect this state itself
via δ. We will neglect this state for the majority of the rest of this study (we will
justify this assumption in section 4.4.1), and treat the two asymmetric states 1 and
2 are the only states with a signicant lifetime.
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Returning to the main theme, we note that, according to the ratio eq. 4.5, the
populations of states 1 and 2 are different. We can conclude that, from the point
of view of the bond order coordinate, the solvent favors state 1 over state 2 for the
nitrate anion and that to this extent symmetry breaking occurs for nitrate in water.
Finally we have performed similar calculations  with 350000 points over
175 picoseconds  using the charge coordinate, with equivalent results. State 1
is again favored by the solvent according to these charge coordinate calculations,
with a population ratio
[1]chrg
[2]chrg
≈ 1.20± 0.1 (4.6)
Thus, by both the NO bond order and oxygen charges, the water solvent breaks
the geometric and charge symmetry of the nitrate ion, with state 1 of Fig. 4.3 being
favored, in which the negative charges are the more localized. In the following, we
will focus on the dynamics between the two asymmetric states 1 and 2.
4.4.1 The state 0 issue
Before proceeding to the dynamic analysis exclusively in terms of states 1 and
2, in this section we justify in more detail that we can neglect the state 0 for the
kinetic analysis and that its population does not distort the relative populations of
states 1 and 2. Indeed, as we mentioned above (section 4.4) there is no well around
the (0, 0) value in Fig. 4.9, but we can assume that if state 0 has a contribution, this
must be close to the δ = 0 axis. Therefore in the following, we have articially
dened state 0 as all nitrate ion states where |δ| < δ0 and extract population ratios
depending on the choice of δ0. The objective of the introduction of this articial
state 0 is to simulate the inuence that a ’real’ state 0 would have ; thus, this ’fake’
state 0 must have properties we expect from a symmetrical nitrate ion state.
We report the population ratios [1]/[2], [1]/[0] and [2]/[0] in Fig. 4.10. We
notice rst that for δ0 < 0.2 the ratio [1]/[2] stays within the error bars, for values
greater than 0.2, the ratio [1]/[2] increases.
In gure 4.11, we report the one dimensional distribution of states 1 and 2,
and we notice that δ0 = 0.2 corresponds to the maximum of each peak. For δ0 >
0.2, the main contribution to the state 0 population comes from state 1 and 2
populations. Therefore the state 0 population does not present the properties of
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a symmetric state population, and as a consequence the [1]/[2] ratio is change
articially and inappropriately.
Finally, since from Fig. 4.10 the population ratio stays within the error bars
even when we introduce an articial state 0 which is supposed to simulate the
state 0 contribution, we can conclude that the ’real’ state 0 does not have any si-
gnicant contribution and therefore we can neglect its inuence in the equilibrium
constants determined in eqs. 4.6 and 4.5, as well as in the kinetic analysis which
now follows.
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4.5 Kinetic analysis
4.5.1 Bond Order Perspective
Figure 4.9 has the appearance of two wells for the states 1 and 2 in Fig. 4.3
in an effective free energy plot, and suggests that we can make a kinetic analysis
of the populations. We apply the kinetic analysis on the populations we extracted
with the set of new coordinates (δ, sign) introduced in section 4.4. Since we as-
sume - as just justied in section 4.4.1- that we can neglect the state 0 contribution
in these populations, we can associate them with the real populations of states 1
and 2.
Our ultimate goal is to extract two rate constant k1→2 and k2→1 for the dyna-
mics of the interconversion of states 1 and 2. It should be noted that it is not a
priori obvious that this is possible. Just as was the case in earlier kinetic analysis
studies in this thesis (e.g. sections 2.6.3 3.3.3), this extraction requires a concern
for recrossing effects.
It has to be noted that the shape and the height of the barrier between the two
wells of Fig. 4.9 is irrelevant for the kinetic study, and it does not correspond to
those the real barrier between states 1 and 2. Indeed, this barrier is an artefact of
the use of δ, sign coordinates which are improper to model a free energy surface
(the sign coordinate is boolean). Moreover the barrier only exists because the
δ = 0 point is very improbable and this point is only one intermediate congura-
tion between state 1 and 2.
The real barrier could allow recrossing events between these two states. In
order to discover if there are recrossing effects and if so, how to take them into
account, we have performed an initial study employing the two tolerance or ex-
cursion times t∗ = 0 and t∗ = ∞. The choice of the time t∗ corresponds to the
situation where a trajectory crossing the dened state surface is counted as per-
manently leaving the state, i.e. there is an absorption condition such that there is
no possible recrossing of the surface. On the other hand, the choice of the time
t∗ = ∞ involves no such condition on the trajectories, and the dynamical evo-
lution is therefore the natural one. The results for comparison of the population
dynamics for these two choices is now discussed.
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FIG. 4.12  Decay of state 1 population at short time.
4.5.2 Recrossing events
The rst indication of recrossing effects is revealed in Fig. 4.12, where we
compare the decay of the state 1 population (with the initial condition that it is
unity) for t∗ = 0 and t∗ = ∞ at short time scales. For the former choice, re-
crossing events are forbidden while they are allowed for the latter choice. The
difference in the decays evident in Fig 4.12 indicates that the system is recrossing
quickly between the two states, i.e. recrossing has a non-negligible effect.
A second indication of signicant recrossing effects is provided by Fig. 4.13,
which displays the decays of the populations (each with initial condition unity)
of the two states 1 and 2, subject to the t∗ = 0 restriction. For each state, a two
exponential, rather than single exponential, behavior is seen (most evident for state
1). This is symptomatic of the presence of two different phenomena involved in the
population decay. We will argue below that these two phenomena are the chemical
reaction from one antisymmetric state to another, and the NO bond vibration. For
state 2 the two exponential behavior is less evident because of the lower stability
of state 2 (state 1 is favored as we showed in section 4.4). Therefore state 2 would
be more sensitive to the vibration effects and its decay of population in Fig. 4.13
would represent mainly this phenomenon, obscuring the chemical decay.
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FIG. 4.13  Decay of population for state 1 and state 2 with t*=0.
A plausible source of the recrossing - as already just implied - is the nonreac-
tive phenomenon of NO bond vibration. We have noted earlier in section 4.3 that
the bond length changes related to symmetry breaking are smaller than the NO
vibrational amplitudes, and this can inuence the bond order coordinate we are
using here. Stated alternately, there can be rapid recrossings between states 1 and
2 induced by the NO bond vibrations occurring on a time scale shorter than the
real interconversion times between the states. In the next section, we investigate
this possibility.
4.5.3 A different excursion time choice
According to the hypothesis just advanced and to the sensitivity of the bond
order to the symmetric stretch vibration displayed in the spectrum in Fig. 4.7, the
recrossing is most probably due to the NO bond symmetric stretch vibration. In
this view, the vibration is ’hiding’ the more fundamental kinetic symmetry brea-
king, and we should avoid counting the recrossing coming from this vibrational
source.
In order to do so, we have adopted an excursion time of 22.0 fs, which is
approximately the NO bond symmetric stretch vibration period. With this choice,
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FIG. 4.14  Decay of stable state 1 and 2 populations (δ(t) > 0.05) with the choice
t∗ = 22.0fs for the bond order coordinate.
we are anticipating that the symmetric vibration period is fast compared to the
chemical reaction between the two states. In this case, the excursion time is on the
one hand slow enough to not take into account the recrossing induced by vibration
and on the other hand is fast enough to not allow real reverse reactions between the
state 2 and the state 1 to contribute to the population decays. In addition, in order
to further suppress very short time recrossing effects, we follow our procedures in
the Stable States Picture residence time sections 2.6.3 and 3.3.3 and have used a
more stable defnition for the two states. In particular,if δ(t) < 0.05, we consider
that the system still belongs to the last state it was in.
The resulting population decays for states 1 and 2 are shown in Fig. 4.14,
together with a mono-exponential t for each decay. The rate constants determined
from these ts are
k1→2 = 0.0082fs
−1; k2→1 = 0.0092fs
−1 (4.7)
Equivalently, the characteristic times to go from one state to another are
τ1→2 ≈ 0.12ps; τ2→1 ≈ 0.10ps (4.8)
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We remark that while these characteristic times are about 5 to 6 times the NO
vibrational period they are extremely short compared to those for typical thermally
activated chemical reactions.
The ratio of the forward and reverse rate constants gives the equilibrium constant
Kb.o. =
k2→1
k1→2
≈ 1.123 (4.9)
which is close to the equilibrium constant estimate eq. 4.5 based on the static
populations of the two states.
4.5.4 Kinetic analysis to equilibrium populations
Another examination of the kinetic aspects can be performed by monitoring
the time evolution of the populations of states 1 and 2 under the initial condition
of no population in state 2, and with no restraints on the dynamics (i.e. t∗ = ∞).
Similarly the evolution of the state 1 and 2 populations can be monitored with the
initial condition that only state 2 is present initially. Figure 4.15 displays these four
evolutions, corresponding to the decay of one population and the rise of the other.
The rst notable feature is that the state 1 decay and the state 1 rise appropriately
tend to the same value, the equilibrium value of the population of state 1, and the
corresponding behavior is also observed for state 2.
Next, the population dynamics involves the sum of the two rate constants,
since the kinetic evolution of the populations should follow the equation
Popi(t) = Popi(∞) + (1− Popi(∞)) ∗ exp−(k1→2 + k2→1) ∗ t (4.10)
for the decay of a population, while the rise of population is given by
Popi(t) = Popi(∞) ∗ exp−(k1→2 + k2→1) ∗ t− Popi(∞) (4.11)
From the ts of eqs. 4.10 and 4.11 to the population evolutions in Fig. 4.15, we
can extract both of the rate constants as well as the equilibrium constant value.
In this fashion, we nd from Fig. 4.15 that the rate constant sum is
k1→2 + k2→1 ≈ 0.018± 0.0005fs
−1 (4.12)
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FIG. 4.15  Decay and Rise of states population for t∗ = ∞ for bond order
coordinate.
and that the ratio of the long time populations is the equilibrium constant
[1]
[2]
=
0.54
0.46
≈ 1.17± 0.05 (4.13)
From these two equations, the rate constants are then
k1→2 ≈ 0.0083± 0.0005fs
−1; k2→1 ≈ 0.0097± 0.0005fs
−1 (4.14)
These rate constants correspond to the rate constants we calculated in the previous
section in eq. 4.7, and the equilibrium constant K, eq. 4.13, is not far from that
found at eq. 4.9.
We conclude from the consistency of the rate constants and equilibrium constant
found here compared to the differently found the results of section 4.5.3 found by
a different procedure that the NO vibration is indeed responsible for the short time
recrossing effects, and that the use of an excursion time associated with that vi-
bration is a proper way to extract the kinetic parameters for the intercoversion of
the states 1 and 2.
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4.5.5 Charge perspective on the dynamics
Since a charge analysis gave the same results as a bond order analysis for the
static population results in section 4.4, we now undertake an analysis of the kine-
tics from the charge point of view to complement the bond order perspective just
presented. Thus, in the same fashion as for the bond order perspective, we asso-
ciate the two populations extracted from the sign coordinate (dened in section
4.4) with real states 1 and 2.
For the bond order kinetic analysis in section 4.5.4, we needed to introduce a
tolerance or recursion time associated with the NO bond symmetric stretch vibra-
tion. However, as we have seen in Fig. 4.7 for the power spectrum of the nitrate
ion, the charges and bond orders do not respond in the same way to different ni-
trate vibrational modes. In particular, Fig. 4.7 indicates that the charges are most
sensitive to the asymmetric stretching vibration (1400 cm−1), and thus we need
to use a recursion time charges t∗charges = 16fs, associated with the period of this
vibration ; Note that this choice is a shorter recursion time than that employed for
the bond order kinetic analysis (t∗b.o. = 22.0fs). In the same fashion as is section
4.5.4, here if δ(t) < 0.05, we consider that the system still belongs to the last state
it was in.
We rst present in Fig 4.16 the charge analysis analogue of the mono-exponential
state decay Fig. 4.14 in the bond order perspective. The extracted rate constants
k1→2 = 0.0079± 0.0005fs
−1; k2→1 = 0.0111± 0.0005fs
−1 (4.15)
are similar, but not identical, to those obtained in eqs. 4.7-4.14 from the bond
order analysis.
With these two rate constants, we nd the equilibrium constant value
Kcharges =
k2→1
k1→2
≈ 1.40± 0.1 (4.16)
This is about 30% larger than the equilibrium constant eq. 4.9 extracted in a simi-
lar fashion via the bond order analysis. Nonetheless, the conclusion that state 1 is
favored over state 2 remains the same.
Finally, Fig. 4.17 presents the charge analysis analogue of the bond order ki-
netic analysis in Fig. 4.15, i.e., for the decay and rise of the state populations, with
no imposed recursion time, when the initial population is either all state 1 or all
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FIG. 4.16  Decay of the populations of states 1 and 2 dened in the charge coor-
dinates perspective with t∗ = 16.0 ps excursion time.
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state 2. These kinetics results are again analyzed with the aid of eqs. 4.104.11.
(k1→2 + k2→1) ≈ 0.0200± 0.001fs
−1 (4.17)
k1→2 ≈ 0.0086± 0.0005fs
−1; k2→1 ≈ 0.0124± 0.0005fs
−1 (4.18)
which is consistent with the previous rate constants in eqs. 4.7, 4.14 and 4.15.
The equilibrium constant extracted from the ratio of long time populations in
Fig. 4.17 is
[1]
[2]
=
0.57
0.43
≈ 1.32± 0.1 (4.19)
which is again consistent with the results of eqs. 4.9,4.13 and 4.16 and favors state
1 over state 2.
If we compare the equilibrium constant results for the bond order perspec-
tive (eqs. 4.9 and 4.13) and for the charge coordinate perspective (eqs. 4.16 and
4.19), we notice that, of the two perspectives, the charge analysis gives a higher
ratio of state 1 compared to state 2 than does the bond order analysis. While the
conclusion that state 1 is favored compared to state 2 is consistent between the
two perspectives, the degree of that favoring differs, and the equilibrium constant
depends on precise state denition.
In fact, this noticeable but not extreme sensitivity may not be so surprising
when the very rapid interconversion times (∼100 fs) between the states is consi-
dered. From a chemical reaction perspective, such rapid interconversion times in-
dicate a small effective barrier and not very deep effective wells for the reactant
and product. Small changes in the state denitions will lead to changes in the rate
constants and equilibrium constant, because the populations are not negligible
near the barrier top. For a much slower interconversion with a high effective bar-
rier and deep wells, the populations are negligible near the barrier top and small
changes in the denitions of the states have no consequence.
Nonetheless it is of interest to try to understand why the charge perspective
leads to the greater favoring of state 1 over state 2 than does the bond order pers-
pective. In this connection, we observe : rst, that from Fig. 4.3 state 1 has a
greater charge localization on the oxygens than does state 2 ; second, that Fig.
4.7 shows that the charge coordinate responds most strongly to the nitrate anti-
symmetric stretch, which experimentally is the strongest signature of symmetry
breaking ; and third, that the interaction with the surrounding water molecules
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(which must be the origin of the symmetry breaking) is most strongly with the
oxygens of the nitrate. These three features suggest that, compared to the bond
order perspective - which focusses on the NO distances - the charge perspective
should be expected to be the more sensitive to the solvent’s preference for state 1
compared to state 2. That the bond order perspective also indicates a preference,
albeit a weaker one, for state 1 over state 2 is a reection of the fact that obviously
the bond order and charge distribution are strongly coupled coordinates by the
Born-Oppenheimer approximation.
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4.6 Solvent mechanistic aspects of the symmetry brea-
king
In the preceding sections of this Chapter, we have established that the surroun-
ding water solvent induces a symmetry breaking for the nitrate anion : The states
1 and 2 in Fig. 4.3 are present for the hydrated ion, with state 1 being favored.
Although these states rapidly interconvert, they have a kinetic identity, i.e. their
populations can be properly considered as ’reactant’ and ’product’ in a traditional
kinetic scheme.
The question naturally arises to the molecular level mechanism of this symme-
try breaking. We have not yet succeeded in completely answering this question, in
part due to the fact that our bond order and charge denitions deal with ’global’
aspects of the bond and charge distribution within the ion. Thus, state 1 has more
charge localization on the nitrate oxygen atoms, than does state 2, and state 1 has
more full double bond character than does state 2. But our charge and bond or-
der denitions do not specify on which NO−3 oxygen atom(s) the negative charge
is localized or which N − Oi
NO−
3
bond possess the double bond character. This
lack of specicity hampers the investigation of the detailed molecular dynamical
character of the symmetry breaking.
We can however provide some plausible molecular interpretations based on the
structural and dynamical analyses available from Chap. 3. First, we consider the
nding in the present chapter that state 1 in Fig. 4.3 is the most favored structure.
State 1 is the most charge-localized state, with full negative charges on two of the
oxygen atoms of the nitrate in the idealized representation Fig. 4.3. This situation
would presumably be favored by increased H-bonding by the solvent waters for
those two oxygens. Some support for this image can be given by recalling from
Table 3.2 of section 3.2.3 that the average coordination number for an individual
oxygen nO
NO
−
3
H ≈ 2.7 3.2.3. Then there are approximately 8 H-bonds between
the nitrate ion and the surrounding waters, a number which is in agreement with
simple assignment of one H-bond per electron pair in the Lewis structure Fig. 4.3
for state 1. Thus, the distribution of the 8 water H-bonding hydrogen is probably 3
H-bonds each on the two different ONO−
3
and 2 H-bonds on the remaining nitrate
oxygen. In this arrangement, the 3 water molecules assist in localizing negative
charge and establishing the associated single NO bond character for each of two
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ONO−
3
atoms of the nitrate ; at the remaining, ONO−
3
with a lower number of H-
bonds would have less negative charge and the associated NO bond would have
more double bond character.
In contrast, the electronic conguration of state 2 in Fig. 4.3 is not consistent
with 8 H-bonds between the nitrate ion and the surrounding waters. Indeed two
ONO−
3
atoms of this structure should be equally solvated/H-bonded while the last
ONO−
3
atom with a greater negative charge is presumably better hydrated. The-
refore, the associated surrounding conguration would be 2 H-bonds on the two
similar ONO−
3
oxygens and 3 H-bonds for the remaining oxygen atom. This total
of 7 H-bonds is inconsistent with the equilibrium value of 8 H-bonds the nitrate
ion makes with water molecules.
The characteristic time (inverse rate constant) to go from one of the states 1
or 2 to the other is approximately 0.1 ps. The only other characteristic time for
nitrate-system to which this is close is the continuous lifetime of the nitrate-water
hydrogen bond lifetime ∼ 0.2± 0.1 ps in Table 3.7 (by contrast, the intermittent
and exchange H-bond lifetimes in that table are an order of magnitude longer).
This suggests that the H-bond dynamics associated with the interconversion bet-
ween the states 1 and 2 is denitely not that of complete breaking and making of
the water H-bonds to the nitrate oxygens, but is rather associated with the shor-
ter time scale, transient breaking and making of those H-bonds. Beyond this, it is
difcult to say anything about the precise water motions involved, although one
could certainly conceive of water motions which would change the environment
from one favoring state 1 to one favoring state 2. A possible route of investigation
here might be to attempt some sort of approximate normal mode analysis for the
short time motions of the hydration shell of the nitrate ion, and to examine the
correlations of those motions with the nitrate ion’s bond order and charge distri-
bution changes. This and the detailed study of the nitrate antisymmetric stretch’s
symmetry breaking (section 4.1) are left for the future.
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4.7 Concluding remarks
In this chapter, we have studied the evolution of the charge and bonding distri-
bution of the nitrate anion NO−3 in water, with an aim of characterizing a symme-
try breaking for the ion by the solvent. This study was made possible via a using
a QM/MM simulation, in which the nitrate ion is treated at the QM level.
Appropriate coordinates and criteria to observe any symmetry breaking were
found to be the nitrate oxygen charges or the bond order of the NO bonds, using
a perspective based on the nitrate ion resonance structures 1 and 2 of Fig. 4.3,
which differ in the degree of charge localization on the oxygens and the NO bon-
ding pattern. A representation was found in which the states 1 and 2 appear as the
reactant and product in a chemical reaction scheme.The static or time-averaged
populations of these two states extracted via analysis with these coordinates are
not equal, and we have concluded that the water solvent- induces a symmetry brea-
king in nitrate anion with favoring the more charge localized state 1.The degree of
this favoring of state 1 is somewhat more pronounced when the charge coordinate
analysis is used than when the bond coordinate is employed for the analysis. A
representation was found in which the states 1 and 2.
We then pursued the chemical reaction view by calculating the dynamics of the
interconversion between the two states via several different methodologies.The
dynamic results conrm the validity of the reaction viewpoint, although the inter-
conversion times are very short (∼ 0.1 ps). They also conrm the favoring of state
1 noted above, with a slower conversion of state 1 to state 2 than for the reverse
direction. A possible microscopic explanation in terms of hydrogen bonding has
been given for the preference for state 1, and particular aspects of the hyrogen
bond dynamics have been implicated in the dynamics of the interstate conversion.
Both coordinates used in these analyses have limitations. Thus, the charge co-
ordinate is a global coordinate in the sense that it considers all three of the nitrate
ion oxygens simultanteously and thus does not specify e.g. which two oxygens
in the ion have the charge localization in state 1. Future work here will involve
the search for coordinates which are more attuned to the local microscopic de-
tails of e.g. the charge distribution ; these will allow a much clearer picture of the
water H-bond rearrangements responsible for the dynamical symmetry breaking,
and should be useful in the elucidation of the experimental nitrate antisymmetric
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stretch symmetry breaking.
Chapitre 5
Conclusion
Nous avons effectu·e lors de ce travail de these un tour d’horizon des ph·enomenes
impliqu·es dans l’hydratation des anions. Nous avons pris le parti de s·eparer cette
·etude en divers points en tachant d’isoler des m·ecanismes pr·ecis selon le systeme
·etudi·e ou selon la m·ethode de simulation employ·ee.
Dans la premiere partie, la comparaison entre les m·ecanismes d’hydratation
du uorure et de l’iodure, nous permet d’observer les r·epercutions de la taille
(et de la polarisabilit·e) de l’anion sur l’eau grace aux caract·eristiques respec-
tives des deux anions (F− est petit et peu polarisable, I− est grand et tres po-
larisable). Au dela de cela, nous nous sommes attel·es a comprendre, a travers la
structure et la dynamique des mol·ecules d’eau autour de ces deux halog·enures,
le m·ecanisme a la base des effets structurants et d·estructurants. Notre approche
structurale du probleme nous a r·ev·el·e le manque de pr·ecision de la d·enition
classique des ions structurants et d·estructurants. En effet, nos r·esultats montrent
que le uorure, class·e comme structurant, d·estructure les mol·ecules d’eau de
son voisinage a cause de la force de la liaison hydrogene F − · · · HOH qui
attire les mol·ecules d’eau hors de leur conguration r·eguliere. L’iodure, class·e
comme d·estructurant, renforce la structure de l’eau autour de lui car la liaison
hydrogene I− · · · HOH est si faible que les mol·ecules d’eau favorisent les liai-
sons hydrogenes H2O · · · HOH . La dynamique du solvant au voisinage des
anions conrme les mesures des exp·eriences de spectroscopie RMN et conforte
la d·enition des structurants/d·estructurants. F− a un effet ralentisseur sur l’eau
alors que I− a un effet acc·el·erateur. En appliquant le modele ·etendu de saut aux
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deux systemes, nous avons remarqu·e que la fr·equence de saut des liaisons hy-
drogenes avec le uorure est tres basse (due a la force de la liaison F − · · ·HOH)
alors que celle des liaisons hydrogenes avec l’iodure est assez ·elev·ee (due a la
faiblesse de la liaison I− · · ·HOH). De plus, comme le temps caract·eristique de
la r·eorientation du r·ef·erentiel (r·eorientation de l’axe X−O) est ·equivalent pour les
deux systemes, les deux contributions de saut sont a l’origine des comportements
ralentisseurs/acc·el·erateurs. Enn le temps de r·esidence des mol·ecules d’eau au-
tour de F− est long et celui autour de I− est court ce qui conforte nos r·esutats.
Dans la deuxieme partie, nous nous sommes int·eress·es aux cons·equences sur
la structure et sur la dynamique de l’eau de l’existence de plusieurs sites accep-
teurs de liaisons hydrogenes sur un seul solut·e. Pour cela, nous avons r·ealis·e des
simulations QM/MM du nitrate (NO−3 ) dans l’eau sur lesquelles nous avons ap-
pliqu·e la meme analyse que pour les halog·enures an de d·eterminer, par com-
paraison, l’inuence des trois oxygenes du nitrate sur l’eau. Il faut noter que le
traitement quantique du solut·e nous permet d’avoir acces aux r·earrangements
·electroniques du nitrate. De l’analyse structurale, nous avons tir·e la conrma-
tion du caractere d·estructurant du nitrate, confort·e dans la suite par la mesure
des temps de r·esidence et de r·eorientation des mol·ecules d’eau dans la premiere
couche d’hydratation. En appliquant le modele ·etendu de saut, nous obtenons un
tres bon accord avec les exp·eriences et les r·esultats pr·ec·edents, mais de plus nous
avons mis en ·evidence un ph·enomene propre au solut·e polyatomique, le saut in-
terne entre deux sites accepteurs du nitrate. La contribution de ce m·ecanisme
accentue le caractere d·estructurant de l’anion et pourrait se r·ev·eler plus important
pour les grandes mol·ecules.
A la diff·erence des deux premieres, dans la troiseme partie nous nous sommes
focalis·es sur l’inuence du solvant sur le solut·e grace au traitement quantique du
nitrate. Des mesures de spectroscopie infrarouge ont r·ev·el·e un ·elargissement du
pic de vibration d’·etirement antisym·etrique du nitrate. Par l’entremise de coor-
donn·ees qui d·enissent deux ·etats de sym·etrie diff·erents, nous avons mesur·e les
populations de ces deux ·etats. Ces deux valeurs - diff·erentes - prouvent que l’eau
induit une rupture de symm·etrie du nitrate. Enn nous avons tach·e de mettre en
·evidence la dynamique d’interconversion entre ces ·etats. Outre l’accord qu’elle
pr·esente avec les r·esultats pr·ec·edents - notamment la conrmation que l’·etat ou
les charges sont localis·ees est celui favoris·e par le solvant - l’analyse de la dyna-
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mique donne un temps d’interconvertion tres court qui semble li·e aux uctuations
des liaisons hydrogenes.
Nous avons donc vu de multiples aspects des interactions entre l’eau et des
solut·es anioniques lors de ce travail, nous avons fait une ·etude complete dans
les deux premieres parties, ou la taille et l’aspect polyatomique du solut·e sont
totalement abord·es. En revanche la derniere partie pourrait etre achev·e par une
revue plus d·etaill·ee des ph·enomenes et m·ecanismes impliqu·es, notamment en
d·enissant plus pr·ecis·ement les ·etats de sym·etrie du nitrate. Enn nous pouvons
imaginer d’autres caract·eristiques a explorer plus profond·ement comme la polari-
sabilit·e ou la charge de l’anion. N·eanmoins les concepts g·en·eraux que l’on a tir·es
de ces deux ·etudes peuvent a priori s’·etendre assez facilement aux solut·es simi-
laires et peuvent donc servir de base a de prochaines ·etudes de nouveaux solut·es
(prot·eines, acides amin·es...).
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Annexe A
Les conse´quences de l’hydratation
des anions
Comme nous l’avons ·evoqu·e dans la section 2.1, les interactions entre ions (ca-
tions, anions) et l’eau sont primordiales dans bien des domaines et ph·enomenes de
la nature. Par exemple dans l’·evolution de la viscosit·e des solutions salines avec
la concentration et la temp·erature, dans la mobilit·e des ions en solution [4] ou
encore dans la s·electivit·e et le m·ecanisme de transport des ions a travers les mem-
branes des prot·eines grace aux canaux ioniques [1][2]. Dans cette section, nous
d·eveloppons quelques notions sur la s·electivit·e des canaux ioniques an de donner
une id·ee de la vari·et·e des domaines dans laquelle l’hydratation des halog·enures
peut jouer un role.
Il est n·ecessaire que les canaux cationiques soient tres s·electifs, a cause no-
tamment de la multitude de cations pr·esents dans l’environnement biologique.
Bien que la s·electivit·e des anions soit moins stricte, l’·etude des canaux chlo-
rures (nom g·en·erique des canaux anioniques) est fondamentale de part leur fonc-
tion dans l’organisme. En effet, ils permettent la stabilisation des charges de la
membrane ou l’accompagnement du ux de proton dans diverses structures du
corps. En particulier, la mucoviscidose, une maladie g·en·etique tres r·epandue, est
la cons·equence de la mutation du gene responsable du codage de la prot·eine CFTR
(cystic fibrosis transmembrane conductance regulator), prot·eine charg·ee du
transport des ions chlorures dans les cellules ·epith·eliales. Le non transport des
anions par la CFTR modi·ee engendre un d·ecit de chlores extracellulaires, ce
191
192ANNEXE A. LES CONSE´QUENCES DE L’HYDRATATION DES ANIONS
qui empeche une bonne hydratation du mucus et cr·ee une hyperviscosit·e des
s·ecr·etions ·epith·eliales causant les symptomes de la mucoviscidose. Le fonction-
nement des canaux chlorures est le sujet d’une attention particuliere de la part de
la communaut·e scientique.
Bien que la s·electivit·e des canaux chlorures soit faible, elle reste tout de meme
une ·etape importante dans le m·ecanisme de transport des anions a travers la mem-
brane de la cellulaire. De plus, l’interaction entre la prot·eine et l’anion, mais aussi,
l’interaction initiale entre l’anion et sa couche de solvatation jouent un role dans
ce ph·enomene.
Selon l’approche d’Eisenman [94], l’interaction entre le pore du canal io-
nique et l’anion ne tient compte que de deux parametres : d’une part l’interac-
tion ·electrostatique entre la prot·eine et l’anion et d’autre part la d·eshydratation
de l’anion. An de transporter l’ion, le canal r·ealise une d·eshydratation partielle
r·eduisant la taille du complexe, ce qui permet de transf·erer l’ion seul ou accom-
pagn·e de peu de mol·ecules d’eau. Pour cela les interactions entre l’anion et l’eau
de la couche de solvatation sont remplac·ees par celles des groupes polaires conte-
nus dans les murs du pore du canal ionique [1].
L’·etape de d·eshydratation est donc d·eterminante pour la s·electivit·e des ions
transport·es, en particulier si la stabilisation ·electrostatique due a la prot·eine est
faible. Au contraire, si l’interaction prot·eine-anion est forte, la d·eshydratation
n’est pas l’·etape d·eterminante.
Dans l’exemple de la CFTR, l’·energie de d·eshydratation controle la perm·eabilit·e
des anions [1], on peut donc en conclure que l’interaction entre le pore et l’anion
est relativement faible. Cette consid·eration permet de classer la s·equence de s·electivit·e
de la CFTR dans la cat·egorie a champ de faible intensit·e selon la classication
d’Eisenman.
La s·equence de perm·eabilit·e de la CFTR est [1],
SCN− > NO−3 > Br
− > Cl− > I− > ClO−4 > F
− (A.1)
et differe grandement de la s·erie d’Hofmeister dans l’·eq.2.1 [6]. On peut donc
s’interroger sur l’inuence que l’hydratation particuliere des caracteres structu-
rants et d·estructurants a sur la s·electivit·e des anions dans les canaux chlorures, ou
meme si celle ci a une inuence.
G·en·eralement l’·energie de d·eshydratation est li·ee a des consid·erations struc-
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turales, qui prennent appui sur la taille de l’anion. Les grands anions forment une
premiere couche de solvatation moins stable donc plus facile a enlever. Cepen-
dant, l’·energie de d·eshydratation n’est pas le seul ·el·ement de la solvatation de
l’anion que l’on doit consid·erer. En effet, si l’on reprend l’exemple de la CFTR,
celle-ci montre une tres faible perm·eabilit·e au ClO−4 ([1]) qui a pourtant une faible
·energie d’hydratation.
L’·energie d’hydratation ne semble donc pas etre sufsante pour d·ecrire la
s·equence de perm·eabilit·e. De ce point de vue l’·etude de la dynamique des couches
de solvatation peut permettre d’apporter un autre ·eclairage sur le m·ecanisme de
s·electivit·e anionique.
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Annexe B
Le traitement de la polarisation
dans Amoeba
Dans cette section nous d·ecomposons les principaux concepts du traitement
de la polarisation dans Amoeba[28].
B.1 Les Multipoˆles atomiques
Les interactions permanentes sont control·ees par l’interm·ediaire de mul-
tipoles permanents classiques. Il y a donc a chaque site atomique, un monopole,
un dipole et quadripole permanent. On peut ·ecrire ces multipoles permanents sous
la forme d’un polytenseur :
M = [q, µ1, µ2, µ3, Q11, Q12, ..., Q33]
T
B.2 La polarisation
Les effets de polarisation sont trait·es explicitement par l’induction mutuelle
des dipoles au niveau des atomes. Les polarisabilit·es sont extraites (par t) des
polarisabilit·es exp·erimentales. De plus, Amoeba utilise un modele de polarisation
non-additif. Le modele additif ignore les effets de polarisation entre atome d’une
meme mol·ecule - ce qui ·equivaut a traiter la polarisation a un niveau mol·eculaire.
A contrario, le modele non-additif tient compte des polarisations entre atomes au
sein de la meme mol·ecule, cependant an d’·eviter la catastrophe de polarisation
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a courte ·echelle, Amoeba utilise un sch·ema d’amortissement introduit par Thole
[95]. L’amortissement agit comme si l’un des dipoles ponctuels de l’interaction
dipole-dipole consid·er·ee ·etait remplac·e par une distribution de charge ·etendue.
ρ =
3a
4pi
exp−au3 (B.1)
Dans l’·equation B.1, u = Rij/(αiαj)(1/6) est la distance effective en fonc-
tion des polarisabilit·es des sites i et j. a correspond a la largeur de la distribution
de charge dont d·epend l’amortissement. Grace a cet amortissement, l’interaction
a courte distance tend vers une valeur nie. L’amortissement agit sur toutes les
interactions entre multipoles (dipole-dipole,dipole-quadripole, etc.), il est ajout·e
dans la matrice d’interaction T .
Initialement la matrice d’interaction est :
T =
1
R
(B.2)
Tα = ∇αT = −
Rα
R3
(B.3)
Tαβ = ∇αTβ (B.4)
.....
Avec α, β = coordonn·ee 1,2 ou 3 (x,y,z). Si l’on additionne l’amortissement a la
matrice d’amortissement, on peut en d·eriver une nouvelle T et le premier ordre de
la matrice d’interaction devient (T amort) :
T amortα = −[1− exp(−au
3)]
Rα
R3
(B.5)
Le deuxieme ordre :
T amortαβ = λ5
3RαRβ
R5
− λ3
δαβ
R3
(B.6)
.....
Ou les λi sont les coefcients d’amortissement tel que :
λ3 = 1− exp(−au
3) (B.7)
λ5 = 1− (1− exp(−au
3)) exp(−au3) (B.8)
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Lorsque les termes classiques des matrices d’interaction sont remplac·es par
les termes amortis, le calcul des ·energies, des forces et des champs ·electriques
est conduit normalement. Il faut cependant noter que seules interactions entre les
dipoles induits sont amorties dans Amoeba, les dipoles permanents ne sont pas
modi·es.
B.3 les Dipoˆles induits
Les dipoles induits ont la forme classique :
µindi,α = αiEi,α (B.9)
ou αi est la polarisabilit·e harmonique et Eiα est la somme des champs ·electriques
engendr·es par les dipoles permanents et induits.
Le dipole induit est l’addition d’un terme issu des multipoles permanents et
d’un terme issu des multipoles induits :
µindiα = αi(
∑
j
T ijα Mj +
∑
j′
T ij
′
α µ
ind
j′,β) (B.10)
pour α, β = 1, 2, 3
Dans l’·equation pr·ec·edente Mj est le tenseur des multipoles permanents d·eja
d·eni , T ijα est la matrice d’interaction modi·ee pour y inclure l’amortissement,
j repr·esente la somme sur tous les atomes autres que ceux de la mol·ecule conte-
nant l’atome i consid·er·e, j ′ correspond a tous les atomes autres que i. L’·equation
autoconsistante peut se transformer en une r·ecurrence, qui converge vers la pola-
risation induite du site i.
Les parametres multipolaires des atomes d’oxygene, d’hydrogene, de uo-
rure et d’iodure sont d·etermin·es par une analyse des multipoles distribu·es (DMA)
r·ealis·ee au niveau MP2 avec la base aug-cc-VTZ [28].
Enn les termes de polarisabilit·e ont ·et·e ·etablis par Thole pour l’utilisation du
sch·ema d’amortissement pr·esent·e plus haut.
198ANNEXE B. LE TRAITEMENT DE LA POLARISATION DANS AMOEBA
B.4 Ge´ne´ralite´ sur Amoeba
Bien que le traitement de la polarisation soit la principale innovation d’Amoeba,
et an de donner une id·ee complete du champ de forces il faut ·enoncer les prin-
cipes g·en·eraux qui dirigent le champ de forces.
Pour des raisons d’homog·en·eit·e Amoeba est un modele exible. En effet la
exibilit·e est cruciale pour simuler les grands solut·es de maniere ad·equate, pour
etre consistent le modele d’eau l’est aussi.
Les potentiels des liaisons et des angles sont des termes anharmoniques. Les
termes d’·etirement et de cisaillement sont issus du champ de force MM3, et l’an-
harmonicit·e est prise en compte grace aux termes d’ordre ·elev·e par rapport a la
valeur d’·equilibre.
Par exemple le potentiel d’·etirement est :
Ubond = Kb(b− b0)
2[1− 2.55(b− b0)− 3.793125(b− b0)
2] (B.11)
Kb est la constante de la liaison, b sa longueur effective et b0 la longueur
d’·equilibre.
Par rapport a MM3 Amoeba contient aussi un terme de couplage entre ·etirement
et torsion (couplage de Fermi). Ce terme est de type Urey-Bradley an de pouvoir
s’ins·erer au mieux dans le champ de forces initial.
UUB = Kl(l − l0)
2 (B.12)
Avec l la distance entre les deux atomes d’hydrogene de la mol·ecule.
Le ph·enomene de r·epulsion-dispersion est mod·elis·e par un potentiel de paire
buffered 14-7 vdW qui pr·esente de meilleures performances que les potentiels de
Lennard-Jones en de Buckingham. De plus, chaque atome de la mol·ecule d’eau
contient un terme de r·epulsion-dispersion pour engendrer une r·epulsion aniso-
trope, ce que le modele de r·epulsion-dispersion, seulement sur l’atome d’oxygene
ne peut simuler.
Pour nir, pr·ecisons que les interactions ·electrostatiques sont prises en compte
grace a la sommation d’Ewald [30], nous ne d·evelopperons pas cette technique,
cependant il s’agit d’effectuer le calcul des interactions dans l’espace r·eciproque
avant de revenir dans l’espace r·eel.
Annexe C
Une me´thode hybride : La QM/MM
C.1 Introduction
Les capacit·es des enzymes a catalyser des r·eactions chimiques dans des condi-
tions standards font d’elles un des principaux sujets d’·etude de la biochimie, dans
le but de cr·eer, a terme, de nouveaux m·edicaments dont l’architecture reprend
celle des prot·eines.
La chimie computationnelle est un outil n·ecessaire a l’approfondissement des
m·ecanismes qui gouvernent les ph·enomenes enzymatiques, en effet elle permet
de comparer les chemins r·eactionnels envisag·es ainsi que les ·etats interm·ediaires
possibles. En d·eterminant les ·energies libres de ces diff·erents chemins et en les
comparant avec les r·esultats des exp·eriences, on peut, in ne, ·etablir le fonction-
nement microscopique de l’enzyme.
Cependant lors de l’utilisation des m·ethodes de travail classiques, certains
problemes surgissent. En effet, la m·ecanique mol·eculaire bas·ee sur l’impl·ementation
pr·ealable de champs de forces qui r·egissent l’·evolution temporelle des compos·es
chimiques du systeme, ne permet pas de mod·eliser les ruptures de liaisons im-
pliqu·ees dans les chemins r·eactionnels ·etudi·es, sauf a modier le champ de forces
pas a pas et de maniere consistante. Or, ceci est difcile a mettre en oeuvre, et est
g·en·erateur d’erreur, car il faut modier les parametres de maniere ad hoc.
L’autre m·ethode tres r·epandue est le calcul de structure ·electronique bas·e
sur l’approximation de Born-Oppenheimer. Elle permet de mod·eliser les rup-
tures/formations des liaisons en calculant la structure ·electronique du systeme.
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Cependant cette m·ethode est tres on·ereuse en temps de calcul, et donc inappli-
cable - avec les technologies disponibles actuellement - sur des systemes biolo-
giques comprenant quelques milliers d’atomes.
Cependant les enzymes ont une particularit·e qui permit a Warshel et Levitt
d’introduire en 1976 l’id·ee de m·ecanique mol·eculaire hybride (QM/MM) [96].
Car, bien qu’une enzyme soit compos·ee d’un grand nombre d’atomes (8000 dans
le cas classique de la Triosephosphate Isom·erase), la zone r·eactive ou site actif
ne concerne qu’une petite partie du systeme (40 atomes environ pour TIM). Or,
comme toutes les ruptures/cr·eations de liaisons se font dans ce sous-systeme, ils
imaginerent de le traiter en utilisant le niveau de th·eorie le plus ·elev·e (m·ecanique
quantique), le reste ·etant mod·elis·e a un plus bas niveau (champ de forces clas-
sique). Ils appliquerent cette m·ethode a l’·etude du m·ecanisme de la catalyse par
le lysozyme lors de l’article fondateur de la QM/MM [96].
Quelques dix ans plus tard, Singh et Kollman utiliserent a leur tour la QM/MM
pour ·etudier la SN2 impliquant CH3Cl + Cl−. A cette occasion ils introduirent
une notion que nous d·evelopperons plus tard : l’addition d’Atomes de Jonction
[97].
Enn, la troisieme contribution importante a la m·ethode QM/MM est due
au groupe de Martin Karplus, qui, en 1990, a ·etudi·e forces et faiblesses de la
QM/MM. Ils ont r·eintroduit l’id·ee d’Atome de Jonction et ils ont utilis·e des
m·ethodes semi-empiriques pour traiter la partie QM [98].
Par ailleurs, ils sont a l’origine de l’impl·ementation de l’interface QM/MM
que nous avons utilis·ee par la suite. Par la suite nous d·etaillerons les points impor-
tants de la QM/MM en nous focalisant sur ceux que nous avons utilis·es lors de la
these.
C.2 Division du syste`me
En premier lieu la QM/MM [99][100][101][102], requiert la division du systeme
en plusieurs r·egions qui seront d·ecrites a des niveaux d’approximations diff·erents.
Cette division doit se faire en gardant en m·emoire la n·ecessit·e de minimiser le
temps de calcul tout en conservant le maximum de pr·ecision.
Le sch·ema le plus simple est de diviser le systeme en deux r·egions [99][100],
la r·egion de la mol·ecule X trait·ee au niveau m·ecanique quantique (QM) et la
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r·egion de la mol·ecule Y mod·elis·ee en m·ecanique mol·eculaire (MM), c’est ce
sch·ema que nous avons utilis·e par la suite. D’autres approches plus complexes ont
·et·e explor·ees, par exemple on peut diviser le systeme total en plusieurs r·egions
trait·ees a des niveaux de plus en plus bas (m·ethode ONIOM d·evelopp·ee par
Morokuma[103])
F
(QM)
(MM)
X L_____________Y
FIG. C.1  Division du systeme total en 2 sous-systemes : mol·ecule X trait·e en
QM et la mol·ecule Y trait·ee en MM. F repr·esente la zone limite du systeme.
Cependant, le nombre de r·egions multiplie les interfaces entre zones diff·eremment
trait·ees, or ces interfaces g·enerent des complications (approximations) dans le
traitement des interactions entre les r·egions.
En effet dans le cas simple ou la limite entre QM et MM ne coupe pas de liai-
son chimique, les interactions se limitent aux interactions non li·ees (Coulomb et
Lennard-Jones) et le sous-systeme QM est complet, c’est a dire qu’il est compos·e
de mol·ecules non tronqu·ees. Cependant, si, comme c’est souvent le cas, la li-
mite entre QM et MM coupe une liaison chimique, deux problemes apparaissent :
d’une part, le traitement de l’interaction li·ee entre QM et MM ; d’autre part, la
troncature de la mol·ecule (ou des mol·ecules) trait·ee au niveau QM.
C’est pourquoi le choix de la frontiere entre QM et MM, outre des consid·erations
chimiques (zone r·eactive), computationnelles (taille), requiert une attention toute
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particuliere du point de vu du traitement des interactions entre QM et MM et du
calcul QM seul.
C.3 Sche´ma additif, soustractif et e´nergies
L’·evolution temporelle des atomes s’effectue a partir du calcul des forces
d·erivant de l’·energie totale du systeme.
Fα = −
∂Etot
∂Rα
FM = −
∂Etot
∂RM
(C.1)
Avec Rα les coordonn·ees de l’atome α appartenant a la mol·ecule X, et RM celles
de l’atome M de Y.
L’·energie totale doit donc etre calcul·ee tres consciencieusement en tenant
compte du niveau de traitement de chaque r·egion. La plus simple repr·esentation
est l’introduction d’un Hamiltonien effectif, Heff [98].
On obtiendra alors l’·energie du systeme en r·esolvant l’·equation de Schr¤odin-
ger d·ependante du temps :
HeffΨ(ri, Rα, RM) = E(Rα, RM)Ψ(ri, Rα, RM) (C.2)
Ou Rα et RM sont d·enis pr·ec·edemment et ri coordonn·ees de l’·electron i dans
la r·egion QM. On peut maintenant s·eparer le calcul de l’·energie totale en deux
grandes cat·egories, le sch·ema additif et le sch·ema soustractif.
C.3.1 Additif
Ici, l’·energie totale du systeme s’obtient en sommant l’·energie de chaque
r·egion. C’est la m·ethode la plus instinctive et la plus r·epandue pour les systemes
Biologiques (notamment dans le programme CHARMM [63, 64]). On ajoute
donc les termes ind·ependants des zones QM (HQM(X)) et MM (HMM(Y )) ainsi
que les termes de couplages entre QM et MM (HQM−MM(X, Y )) , QM et F
(HQM(F, X)) , MM et F (HMM(F, Y )) . An de rester le plus g·en·eral possible, il
est a noter qu’un atome de jonction LA est ajout·e a la mol·ecule X. Cet atome, dont
nous discuterons plus loin la justication et les propri·et·es, fait parti de la r·egion
QM et n’interagit pas avec le sous-systeme MM.
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Heff = HQM(X−L)+HMM +HQM−MM(X, Y )+HQM(F, X)+HMM(F, Y )
(C.3)
L’·energie totale s’·ecrit donc telle que :
Etot =〈Ψ | (HQM(X − L) + HQM−MM(X, Y ) + HQM(F, X)) | Ψ〉/〈Ψ | Ψ〉
+ EMM(Y ) + EMM(F, Y )
(C.4)
En utilisant la notation plus simple avec les ·energies, l’·energie devient :
Etot = EQM(X−L)+EQM−MM (X, Y )+EQM(F, X)+EMM(Y )+EMM(F, Y )
(C.5)
Le sch·ema additif est le plus intuitif des deux, cependant, il est li·e au sch·ema
soustractif par une relation simple. Ce sch·ema est le plus utilis·e. De plus, il ex-
plicite le terme d’interaction entre les r·egions QM et MM, qui fut l’objet de nom-
breuses am·eliorations comme nous le verrons plus loin.
C.3.2 Soustractif
L’id·ee de sch·ema est tres simple, il s’agit d’introduire et de calculer l’hamilto-
nien au plus bas niveau du potentiel hybride pour la totalit·e du sous-systeme puis
de le soustraire pour les atomes que l’on traite a un plus haut niveau (r·egion QM,
X-L).
Heff = HQM(X) + HMM(X − Y − F )−HMM(X) (C.6)
L’·energie totale est donc :
Etot = 〈Ψ | (HQM(X −L)) | Ψ〉/〈Ψ | Ψ〉+EMM(X −Y −F )−EMM(X −L)
(C.7)
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En arrangeant l’·energie, on obtient [101] :
Etot =EQM(X − L))
+ EMM(X) + EMM(Y ) + EMM(X, Y ) + EMM(X, F ) + EMM(Y, F )
− EMM(X)− EMM(X, L)− EMM(L)
(C.8)
Etot = EQM(X−L)+EMM (Y )+EMM(X, Y )+EMM(X, F )+EMM(Y, F )−ELink
(C.9)
Avec :
ELink = −EMM(X, L)− EMM(L) (C.10)
Ici, on ne doit plus s’occuper de la forme du terme de couplage entre les parties
QM et MM, en effet les interactions entre ces deux zones sont prises en compte
par le terme EMM(X, Y ) et donc par le potentiel MM. Cependant, apres quelques
transformations, on remarque que l’·equation de l’·energie totale dans le sch·ema
soustractif est li·ee de maniere simple au sch·ema additif.
On peut ·ecrire le lien entre les deux ·energies de maniere suivante :
Esoustractiftot = E
(additif,EM)
tot − Elink (C.11)
La relation fait intervenir ELink somme des ·energies provenant de l’addition
de l’atome de jonction, et E(additif,EM)tot ·energie totale du sch·ema additif lorsque
l’·energie de couplage EQM−MM(X, Y ) est seulement trait·ee au niveau MM (En-
robage M·ecanique, EM).
Cependant dans le sch·ema soustractif simple, il est important que le champs de
force MM mod·elise pr·ecis·ement les forces de la r·egion QM. Ce n’est g·en·eralement
pas le cas, car les solut·es ne sont pas des mol·ecules usuelles des champs de force.
De plus, la densit·e de charges de la r·egion QM, ainsi que sa g·eom·etrie, ·evoluent
au cours du temps (d’ou l’int·eret d’utiliser une repr·esentation QM), des lors n’as-
socier qu’un unique champ de forces a la r·egion X peut etre source d’erreur. Enn
comme on traite la r·egion X au niveau QM ind·ependamment des atomes MM, l’in-
uence de l’environnement sur la densit·e ·electronique n’est pas prise en compte
(pas de polarisation directe).
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An de r·esoudre le deuxieme probleme pos·e par le sch·ema soustractif, il suft
d’agrandir la r·egion QM autour de la zone r·eactive qui ressentira l’inuence de
ces plus proches voisins. Mais l’agrandissement de la r·egion QM se traduit par un
cout substantiel de temps de calcul suppl·ementaire.
Par ailleurs, pour que les parametres ·electrostatiques du potentiel MM prennent
en compte l’·evolution des charges de la r·egion QM, il faut adapter le champ de
force au vol (lors de la simulation). Cela veut dire que les charges calcul·ees au
niveau quantique sont celles consid·er·ees dans le calcul MM. Bien que technique-
ment cela soit possible, a cause de la taille du systeme, cet ajustement parat, lui
aussi, tres on·ereux en temps de calcul.
Cependant, la m·ethode ONIOM (QM :QM :MM) d·evelopp·ee par Morokuma[103]
tente de pallier ces problemes. Pour cela, on d·enit une troisieme r·egion entre les
r·egions QM et MM, dont les atomes sont trait·es de maniere quantique mais a
un niveau de th·eorie plus faible (typiquement en semi-empirique). Cette m·ethode
am·eliore les r·esultats mais ne regle pas totalement le probleme car le calcul QM
des atomes de coeur s’effectue toujours en l’absence des atomes du reste des
atomes. Mais si l’on accrot le nombre de couches successives la pr·ecision de
la m·ethode augmente.
Dans ce travail nous avons seulement utilis·e le sch·ema additif car c’est celui
pr·esent dans les packages que nous avons impl·ement·es.
C.4 Les termes QM, MM et Limite
Maintenant que nous avons d·eni l’Hamiltonien effectif du systeme, nous al-
lons d·etailler un peu plus pr·ecis·ement les termes qui le compose.
C.4.1 Le terme Quantique
L’Hamiltonien ·electronique a une forme standard que nous ne d·evelopperons
pas plus ici.
HQM(X − L) = −
1
2
∑
i
∇2i +
∑
ij
1
rij
−
∑
iα
+
∑
αβ
ZαZβ
rαβ
(C.12)
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ou Zα est la charge du noyau α, rlk la distance entre les particules l et k. Enn i et
j d·esignent les ·electrons et α, β les noyaux.
C.4.2 Le terme MM
Il s’agit du terme classique utilis·e en MM, ·egal a l’·energie MM classique,
qui s’applique aux atomes contenus dans la r·egion MM. Cette ·energie prend en
compte d’une part les interactions li·ees, vibration des liaisons, angles et diedres et
les interactions non li·ees comme le terme coulombien ou de Lennard-Jones.
HMM(Y ) = EMM(Y ) =Ebond(Y ) + Eangle(Y ) + Ediedre(Y )
+ ECoulomb(Y ) + ELennard−Jones(Y )
(C.13)
C.4.3 Le terme Frontie`re
On peut utiliser pour un potentiel hybride les memes approximations des li-
mites pour les simulations MM. HF (X − Y ) d·esigne, soit les limites p·eriodiques
du systeme, soit un continuum di·electrique, ou les forces appliqu·ees sur les atomes

a la fronti

ere du systeme qui condensent les atomes dans la r·egion initiale.
Cependant, ces fronti

eres agissent sur les deux sous-systemes de maniere diff·erente.
HF (Y ) est le terme classique interagissant avec les atomes MM et HF (X − L)
repr·esente l’action sur les atomes QM qui s’exprime de la meme maniere que le
terme HQM−MM que nous allons expliciter dans la section suivante.
C.4.4 Le terme QM-MM
Le terme d’interaction entre atomes QM et MM est un des coeurs de la m·ethode
QM/MM. En effet, il d·epend explicitement de la forme de la frontiere entre les
deux sous-systemes, ainsi que de la forme des potentiels MM et QM eux-memes.
Il y a deux grandes cat·egories d’interactions entre QM et MM, l’enrobage m·ecanique
et l’enrobage ·electrostatique.
Enrobage Me´canique
C’est la forme la plus simple, celle utilis·ee dans le sch·ema soustractif. On traite
ici le calcul QM sans couplage avec l’environnement. En revanche, les atomes QM
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subissent les forces classiques issues de l’interaction avec l’environnement grace
au champ de force MM.
L’hamiltonien d’interactions entre X et Y est donc classique :
HMM(X, Y ) =
∑
αM
qαqM
rαM
+
∑
αM
{AαM
R12αM
−
BαM
R6αM
}
+ H lieMM(X, Y ) (C.14)
Le premier terme de l’hamiltonien est l’interaction coulombienne entre la
charge ponctuelle MM ·equivalente de l’atome α appartenant a X, et celle de
l’atome M de MM. Le second terme correspond au potentiel de Lennard-Jones.
Dans ce sch·ema, toutes les interactions entre QM et MM sont g·er·ees par le
programme MM, donc aucune polarisation directe de la densit·e ·electronique ne
peut venir de l’interaction avec les charges ponctuelles du sous-systeme MM. Ce
probleme fut a l’origine de la deuxieme m·ethode.
Enrobage Electrostatique
Ici, l’id·ee est de continuer de traiter les interactions li·ees de maniere classique,
mais de tenir compte de l’environnement pour le calcul de la densit·e ·electronique
de la r·egion QM. De ce fait, l’hamiltonien d’interaction est la somme d’un terme
classique (interactions li·ees) et d’un terme hybride repr·esentant les interactions
entre le nuage ·electronique du sous-systeme QM et des charges ponctuelles de la
r·egion MM.
L’hamiltonien peut avoir la forme :
HQM−MM(X, Y ) = H
hybride
QM−MM(X, Y ) + H
lie
MM(X, Y ) (C.15)
HQM−MM(X, Y ) = −
∑
iM
qM
riM
+
∑
αM
ZαqM
rαM
+
∑
αM
{AαM
R12αM
−
BαM
R6αM
}
+H lieMM(X, Y )
(C.16)
Les deux premiers termes de l’hamiltonien repr·esentent l’interaction coulom-
bienne, respectivement entre l’·electron i de charge 1 et l’atome M de charge qM ,
et entre le noyau α de charge Zα et l’atome M (i et α appartiennent a la r·egion
QM, M a MM).
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Les deux derniers termes repr·esentent l’interaction de Lennard-Jones entre le
noyau α et l’atome M, qui prend toute son importance si la charge d’un atome
dans la r·egion MM est z·ero, en mod·elisant la r·epulsion a courte distance et la
dispersion a longue distance.
Enn, il existe un troisieme sch·ema de couplage entre QM et MM. En effet
l’enrobage electrostatique traite encore les atomes MM et QM diff·eremment car
si les atomes QM peuvent se polariser, les atomes MM, ne le peuvent pas. Nous
ne d·evelopperons pas cette m·ethode ici, mais l’id·ee est de simplement utiliser un
champ de forces MM polarisable pour les atomes de la r·egion MM.
Maintenant que les formes g·en·erales de l’hamiltonien d’interaction entre QM
et MM ont ·et·e ·evoqu·ees, nous allons nous int·eresser de plus pres aux m·ethodes
pour traiter les interfaces entre QM et MM ou, comme c’est souvent le cas la
frontiere, entre les deux r·egions coupe une liaison chimique.
C.5 Interface QM/MM
Le traitement de l’interface entre les r·egions QM et MM est un sujet de re-
cherche actif tant celui-ci s’il est mal r·ealis·e peut g·en·erer des erreurs. En effet,
dans le cas simple ou la limite entre X et Y ne coupe pas de liaisons chimiques
(par exemple un solut·e QM dans un solvant MM, nitrate dans l’eau), les interac-
tions sont prises en compte par les sch·emas pr·ec·edents sans avoir a se pr·eoccuper
de la r·egion QM.
Lorsque l’interface coupe une liaison, le sous-systeme QM, tronqu·e, n’aura
pas la bonne structure ·electronique car sa nature chimique pourra etre alt·er·ee, ou
tout simplement diff·erente. Les m·ethodes pour pallier ce probleme sont d·evelopp·ees
dans la section suivante.
En revanche les forces d’·etirements, d’angles, et de diedre, mod·elisant la liai-
son entre les deux atomes de part et d’autre de l’interface sont trait·ees au ni-
veau MM. Mais si les atomes QM proches de l’interface (notamment l’atome QM
frontiere) ou si la liaison elle meme changent de nature entre le r·eactif et le pro-
duit, l’erreur issue du traitement MM des forces peut etre cons·equente. Pour ·eviter
cela, il faut alors ·elargir la r·egion QM, ce qui est plus couteux en temps de calcul,
an de couper une liaison qui ne subit pas de changement ·electronique important.
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C.5.1 Atomes de Jonction, Orbitale Locale
Deux grandes m·ethodes ont ·et·e introduites an de traiter la troncature du sous-
systeme QM, la premiere est l’introduction d’un atome de jonction (Link Atom)
attach·e a l’atome frontiere, QM. Cet atome est g·en·eralement un hydrogene, mais
peut etre un atome ctif param·etr·e pour mod·eliser la liaison chimique initiale.
La seconde (LSCF) est la substitution de la liaison, par un jeu d’orbitales de
liaisons localis·ees. Ces orbitales sont d·etermin·ees grace a des calculs sur des pe-
tits compos·es ·equivalents a la liaison que l’on veut remplacer, et sont suppos·es
transf·erables (SLBO). De plus, ces orbitales ne sont pas modi·ees par les calculs
QM, elles sont des limites xes. Une autre m·ethode similaire (GHO) consiste au
remplacement de l’atome MM frontiere par un jeu de quatre orbitales hybrides
sp3. Trois de ces orbitales hybrides sont point·ees vers les atomes MM li·es a
l’atome frontiere consid·er·e (orbitale auxiliaire), alors que la quatrieme, la seule
qui puisse etre optimis·ee par le calcul QM (orbitale active), pointe vers l’atome
frontiere QM.
MMQMQM
MM
XX H Y Y
FIG. C.2  Sch·ema repr·esentant les m·ethodes Atome de Jonction et Orbitale Lo-
cale.
Cependant, ces deux m·ethodes ne sont pas parfaites et la communaut·e scien-
tique n’a toujours pas vraiment statu·e, bien que l’atome de jonction soit plus
largement utilis·e.
En effet, grace a sa simplicit·e, la m·ethode Link Atom (L.A.) est tres populaire,
mais elle introduit une liaison articielle a l’atome QM frontiere (QM1) qui com-
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plique la d·enition de la r·egion QM, et qui peut s’av·erer probl·ematique lors de
l’optimisation de la g·eom·etrie. De plus, le Link Atom peut interagir avec la charge
ponctuelle de l’atome MM frontiere (MM1) et de ces voisins, cette interaction, ar-
ticielle, n·ecessite une attention sp·eciale.
Quant aux m·ethodes des orbitales locales, bien qu’elles paraissent plus propres,
elles n·ecessitent un travail en amont, lors de l’·elaboration des orbitales, qui de-
mande un param·etrage n et qui est d·ependant du champ de forces, de la m·ethode
de calcul QM (HF, DFT,...) et de la base QM. Ceci empeche donc une large dis-
tribution de la m·ethode des orbitales locales.
Enn, des ·etudes comparant les deux approximations ont ·et·e men·ees ne per-
mettant pas de les d·epartager. C’est donc vers le Link Atom que nous allons
nous focaliser par la suite.
C.5.2 Position et interaction de l’atome de jonction (LA)
Lorsque l’on ajoute l’atome de jonction a l’atome QM frontiere on introduit
en meme temps de nouveaux degr·es de libert·e au systeme. De plus le Link Atom
n’·etant ni MM, ni QM, il ne doit pas intervenir dans la dynamique du systeme
autrement que pour permettre de fermer le sous-systeme QM. C’est pourquoi
un moyen simple de contourner ces problemes est de contraindre la position du
LA sur l’axe QM1, MM1, la liaison QM1-LA pointant vers MM1. Le choix de la
distance en QM1 et LA est plus arbitraire, mais le plus simple est de positionner
l’atome de jonction a la distance d’·equilibre classique de QM1-H.
L’introduction de l’atome de jonction engendre une proximit·e entre lui et
l’atome MM frontiere, voir ses plus proches voisins. Par exemple si la liaison
entre QM1 et MM1 est une liaison C-C, sa longueur approximative est 1.5 A˚,
cependant l’atome de Jonction sera mis a 1.0 A˚, il y aura donc une distance de
0.5 A˚ entre MM1 et LA. Or, mod·elis·es en MM, ces atomes sont ·equivalents a des
charges ponctuelles qui peuvent sur polariser LA et donc engendrer des erreurs
sur le calcul QM. La solution la plus simple a ce probleme est de xer la charge
de l’atome MM1 a z·ero. C’est le sch·ema Z1. Si l’on propage ce sch·ema aux plus
proches voisins, MM2, MM3, MM4, la m·ethode devient respectivement Z2, Z3,
Z4 etc. Bien que simple, ce sch·ema peut engendrer quelques problemes inatten-
dus, en effet si la r·egion MM ·etait nulle ou charg·ee, l’annulation des charges sur
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FIG. C.3  Repr·esentation des atomes QM et MM proches de l’interface entre les
deux r·egions.
212 ANNEXE C. UNE ME´THODE HYBRIDE : LA QM/MM
MM1,MM2 etc. changerait la charge globale de la zone MM, et cr·eerait des arte-
facts dans les interactions longues distances ou dans l’·energie totale.
Le package de CHARMM [63, 64] pallie a cela de maniere simple et ·el·egante.
En effet son champ de forces est divis·e en petits groupes dont la somme des
charges est nulle. Un seul acide amin·e contient plusieurs groupes. Il suft alors
pour CHARMM de mettre a z·ero toutes les charges du groupe de MM1 pour
ne pas surpolariser QM1 et de ne pas modier la charge totale du systeme, sans
pour autant d·enaturer completement la r·epartition des charges de l’acide amin·e de
MM1.
D’autres id·ees ont ·et·e propos·ees telle que reporter les charges mises a z·ero sur
les atomes adjacents aux atomes frontieres.
C.5.3 D’un point de vue pratique
Les programmes de QM/MM ne sont pas ais·es a impl·ementer ni meme a com-
piler et compte tenu de notre inexp·erience la mise en place d’un tel programme a
pris un certain temps. En effet, les packages disponibles sont g·en·eralement un
lien entre deux programmes d·eja ·elabor·es ind·ependamment comme GAUS-
SIAN 03, GROMACS, ou GAUSSIAN-US et CHARMM. Les programmes de
QM/MM disponibles ne font g·en·eralement que g·erer les programmes de calcul
QM a travers ceux de MM. Apres des tentatives infructueuses de compiler le pa-
ckage GAUSSIAN 03 et GROMACS, nous avons r·eussi a compiler GAMESS-US
[65] et CHARMM [63, 64]. La gestion de la QM/MM requiert de pouvoir g·erer les
deux programmes ind·ependamment. Il faut donc g·en·erer deux chiers d’entr·ee,
un QM et un MM, ou l’on regle pour le premier le niveau de calcul QM (HF, DFT,
...) la base (Double Zeta, 6G-321++,...) etc., pour le second le pas de temps de la
dynamique, le traitement des interactions coulombiennes etc.
C.5.4 L’interface CHARMM/GAMESS
La dynamique dans le cas de CHARMM/GAMESS-US [63, 64, 65] est r·egie
par le package de MM qui appelle le programme de QM pour obtenir la dyna-
mique de la r·egion QM. De ce fait, il faut ·etablir le chier d’entr·ee de CHARMM
en d·enissant la r·egion QM. La dynamique intrinseque de ces atomes QM est di-
rectement g·er·ee par le programme QM. En revanche l’interface entre QM et MM,
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se calcule a divers endroits. En effet le programme GAMESS-US [65] contient
une option de calcul de chimie quantique en pr·esence de charges ponctuelles, des
lors l’interface utilise cette option pour calculer le gradient de force qui s’applique
sur la partie ·electronique de chaque atome QM de la part des atomes classiques,
ainsi que la force r·eciproque.
Cependant il faut ajouter a ce gradient la contribution sur les noyaux des
atomes QM pour avoir un champ de forces complet.
Les modifications CHARMM/GAMESS
An de pouvoir simuler notre systeme sans trop de restriction, nous voulons
utiliser les conditions limites p·eriodiques et ex·ecuter nos simulations, dans l’en-
semble microcanonique an que les vitesses instantan·ees des mol·ecules ne soient
pas soumises a un thermostat qui hypothequerait nos r·esultats. Cependant, les
conditions p·eriodiques n’·etaient pas impl·ement·ees dans le package QM/MM que
nous utilisions.
En effet, l’interface QM/MM CHARMM/GAMESS [63, 64, 65] a le d·esavantage
de calculer les interactions avec tous les atomes MM de la bote initiale (et unique-
ment ceux-ci) pendant le calcul QM, alors que les atomes MM sont soumis a un
cut-off ·electrostatique. Ce manque de coh·erence entrane des problemes de diver-
gence d’·energie dans les simulations NVE (microcanonique), ainsi qu’un effet de
bord car le solut·e trait·e au niveau QM verra la surface de la boite. An de pallier
ce probleme, nous avons int·egr·e un cut-off pour les atomes QM a la meme valeur
que celui des interactions entre atomes MM. Des lors, seuls les atomes MM dans
un certain rayon contribuent au calcul et sentent la pr·esence des atomes QM.
Finalement, sur la base de ce qui ·etait d·eja impl·ement·e dans CHARMM, nous
avons ajout·e un lissage polynomial [104] sur les charges des atomes MM proches
du rayon de cut-off, an de ne pas g·en·erer trop de discontinuit·e lorsque les atomes
classiques entrent et sortent de la zone inf·erieure au rayon de coupure des atomes
QM. Ce lissage s’·etend entre une valeur consid·er·ee et la valeur maximale de cou-
pure introduite pr·ec·edemment.
En conclusion, nos trajectoires dans l’ensemble microcanonique sont suf-
samment stables pour nous permettre d’effectuer de longues simulations qui nous
donnent l’occasion d’·etudier les propri·et·es dynamiques du systeme sur des temps
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de corr·elation sufsamment long pour qu’elles soient pertinentes.
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